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Con el fin de ampliar la informaci6n obtenida me
di ante la técnica galvanostática, S8 estudia el comporta­
miento pot�nciodinámico del electrodo 8n pr�sencia de las
mismas disoluciones de ácido propanodioico. Para interpre­
tar las curv�s potencio dinámicas que se obtienen con dicho
diácido, se realiza un estudio comparativo con disolucio­
nes de ácido sulfúrico a pH= 1,00, disoluciones sctturadas
de ácido b6rico y b6rax a pH = 6,30, y disoluciones de áci­
do propanodioico 0,10 y 0,50 M llevadas a pH = 7,0 mediante
la adici6n de NaOH.
Las velocidades de barrido aplicadas son de 1,
2, 5, 10, 20, 50, 100 y ocasionalmente de 200 mV/s, para
el intervalo de potenciales entre -2 V Y 0,4 V Y entre
-2 U y 2,9 U vs. ECS. Con la finalidad de investigar posi­
bles puntos característicos situados a potenciales más po­
sitivos, en algunas ocasiones se ha realizado un estudio
potencio dinámico hasta potenciales de 10 V.
Al estudiar el comportamiento potenciodinámico
del Al en las disoluciones acuosas de ácido propanodioico
se ha encontrado que si se realizan dichas curvas aplican­
do el barrido inmediatamente después de fijar el potencial
de -2 U, no se obtiene reproducibilidad de los resultados.
Este hecho puede ser debido, al menos en parte, a la vari�
ci6n notable de la intensidad de reducci6n durante los prl
meros segundos que siguen a la aplicaci6n del potencial de
-2 U (descrito anteriorm�nte). Teniendo en cuenta que la
curva potenciostática a este potencial presenta un punto
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de máxima intensidad de reducci6n en cuyo entorno la in­
tensidad se mantiene prácticamente constante durante un
cierto tiempo, se ensayaron las curvas potenciodinámicas
a partir de dicho punto, en cuyo caso se encontr6 que los
resultados eran reproducibles. Por esta raz6n y por el he­
cho de que hay que suponer que dicho máximo potenciostáti­
ca corresponde a una situaci6n en la que el electrodo se
halla lo más libre de 6xido posible, resulta favorable e­
fectuar los seriados potencio dinámicos a partir de estas
condiciones. Seg6n 58 ha descrito anteriormente, las cur­
vas potenciostáticas a -2 V para las disoluciones de ácido
propanodioico presentan, despu�s del máximo, una zona de
decrecimiento de la intensidad de reducci6n que, para las
concentraciones 0,05 y 0,10 M culmina en una situaci6n
prácticamente estacionaria despu�s de setenta minutos de
aplicar el pulso. Con fines comparativos, se han trazado
tambi�n las curvas potenciodinámicas a partir de dicha si­
tuaci6n estacionaria para las concentraciones mencionadas.
Para las mismas concentraciones 0,05 y 0,10 M de ácido pr2
panodioico y una vez completado el primer ciclo potencio­
dinámico (trazado con el electrodo limpio), se ha estudia­
do la reducci6n del electrodo a -2 V con agitación vigoro­
sa del electrolito durante un espacio de tiempo largo y a
continuaci6n se ha trazado una nueva curva potenciodinámi­
ca con la finalidad de ser comparada con la primera. Segui
damente, se ha repetido la secuencia reducci6n a -2 V / ci-
clo potenciodinámico.
Para determinar la influencia de la agitaci6n so
bre las curvas potenciodinámicas, se ha investigado dos si
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tuaciones extremas: curvas sin agitaci6n y curvas con agi­
taci6n vigorDsa del electrolito, generada por bombeo peri�
táltico del mismo.
IV.3.1) METODO EXPERIMENTAL
El electrodo, pulido como se ha descrito ante�ior
mente, se somete a una polarizaci6n cat6dica a -2 V con a­
gitación vigorosa de la disolución, siendo necesaria ésta
�ltima para eliminar los productos de la reducción de las
proximidades del electrodo. Una vez alcanzada la intensi­
dad de reducci6n buscada, se aplica la rampa de potencial
triangular simétrica entre -2 V Y 0,4 V ó bien entre -2 V
y 2,9 V. En adelante y con el fin de facilitar la exposi­
ción de los resultados experimentales, se designará el ci­
clo potenciodinámico obtenido de esta forma por ciclo (1).
Cuando se pretende realizar curvas potenciodiná­
micas sin agitación, inmediatamente antes de aplicar dicha
rampa de potencial se interrumpe de forma brusca el bombeo
peristáltico. La convección resultante afecta solamente a
la parte inicial de la curva potenciodinámica, observándo­
se en los resultados experimentales que la diferencia de
velocidades de agitación, en uno y otro caso, es suficien­
te como para poner de manifiesto la existencia de una eta­
pa de difusión. La manera de proceder expuesta limita la
presencia de burbujas de H2 adheridas sobre el electrodo,
las cuales podrían de algún modo modificar de forma inde­
terminada la superficie real del electrodo e impedir la re
producibilidad de los resultados. Por otra parte, la in-
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fluencia que pueden poseer las burbujas de H2 adsorbidas
sobre el tramo anódico de la curva potencio dinámica queda
r�flejada al repetir la experiencia en condiciones de agi­
tación vigorosa del electrolito.
IV.3.2) INTRODUCCION TEORICA
En la introducción teórica correspondiente a la
técnica galvanostática se encontraba que, a densidad de
corriente constante y suponiendo que la estructura de la
película de óxido era independiente del grosor, la sobre­
tensión del electrodo aumentaba linealmente con el tiempo.
En consecuencia cabe esperar que al aplicar al mismo elec­
trodo una rampa de potencial lineal, S8 obtenga una situa­
ción estacionaria con una densidad de corriente constante.
Este hecho se ha confirmado experimentalmente con un elec­
trodo de Al en presencia de un electrolito que dé lugar d�
rante el anodizado, a una película no porosa y adherente
con un 100% de rendimiento (19, 92). Si en este caso el e­
lectrodo se oxida a un potencial determinado y a continua­
ción se somBte a un potencial variable linealmente con el
tiempo, partiendo desde un potencial base ligeramente inf�
riór al de pasivación previa hacia valares más anódicos,
las curvas potencio dinámicas experimentales que se obtie­
nen son de la forma expuesta en la fig. (IV.3.1).
Si se realiza por ejemplo una pasivación previa
a 15 V, al realizar la curva potenciodinámica partiendo de
un potencial inferior a este valor, solamente se observa









Sin embargo, si se realiza algún cambio estructu
ral en la J81!cula pasivante, la forma de la curva poten­
ciodinámica puede presentar un aspecto muy distinto del e�
puesto en la fig. (IV.3.1). Así, si se somete la película
inicial a un tratamiento t�rmico a temperaturas elevadas,
la curva potgnciodinámica trazada a continuación presenta
un m�ximo agudo (92). En general, cualquier diferendia es­
tructural entre la película previa y la obtenida potencio­
dinámicamente conduce a una curva distinta. No obstante,
si el barrido potenciodinámico es suficientemente amplio,
siempre se obtiene una situación final estacionaria con
una densidad de corriente constante i •
s
Estudiaremos en primer lugar las curvas potencio
dinámicas del tipo que se representa en la fig. (IV.3.1).
Supongamos un electrodo de aluminio recién oxi­
dado, con una oelícula de espesor inicial Xo• Al anodizar
de nuevo dicho sistema, la variación del espesor de la pe­




cuya integración conduce al resultado:
x = X +
o
t
--M-ii dtnF� o (IV.3.l)
Según la ecuación (IV.2.65) y suponiendo �o = O,
se puede escribir:
t
't = E (Xo + S" k dt),. (IV.3.2)
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M rtt = B o + nF� Jo
i dt) (IV.3.3)
Si S8 aplica al sistema considerado una rampa de
potencial constante, se puede escribir:
tt = (dt¡/dt)t (IV.3.4)
Sustituyendo en la
. ,
ecuaCl.on (IV.3.3) y diferen-
ciando, se llega a la ecuación:
y ln(y)
dy dy .., dt ( )+ --:::-:F�S;r---:--'___:----- - -r IV. 3 • 5B n 2.!l _ y ln(y)AM dt
en donde se ha definido y = i/A (IV.3.6)
En condiciones estacionarias, la densidad de co­
rriente será constante, con un valor que designaremos por
i , en cuyo caso:
s
y = i /A
s s
(IV.3.7)




dy dy Ñ dt












en dond8 S8 han impuesto las condiciones límite:




para t = O
La integral anterior puede resolverse con mucha
aproximaci6n suponiendo ln(y)�ln(ys)' lo cual S8 justifica
por el hecho de que ln(y) varía lentamente con y. Realizan
do un c�lculo S8 obtiene que el error introducido con esta
aproximaci6n es menor del 0,1 % para un valor de ln(i IA)=s
33. Resolviendo la ecuaci6n (IV.3.l0) se llega a:
(IV.3.11)
Esta expresión describe muy bien la curva poten­
ciodin�mica de la figura (IV.3.1).
A continuación se deducir� la dependencia entre
el campo eléctrico y la velocidad de barrido de potencia­
les, en condiciones estacionarias. Consideremos un elec­
trodo de aluminio de secci6n 5 sobre el �ue se est� produ­
ciendo una película de 6xido de modo pot8nciodin�mico. En
el instante t, la caída de potencial a través de la pelíc�
la de espesor x, es Vox' y el potencial impuesto por el
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circuito externo es V • V vatía linealmente con el tiempo,a a
de forma:
V = 1Jo + vt
a a (IV.3.l2)
o
en donde V es el potencial en el que se i�icia el barrido
a
potenciodin�mico y v es la velocidad de barrido:
v = dV
a
/ d t ( IV. 3 "13 )
En condiciones estacionarias i es constante y
s
por tanto:
dV / d t = dV / d t
a ox
(IV.3.l4)
En estas condiciones, el campo eléctrico en el
�ano del 6xido es independiente de t. Sea E su valor. D�v
do que i depende de v, tendremos un valor de E dependie�
s . v
te solamente de v en condiciones estacionarias. Para una




que representa la velocidad de crecimiento de la película




La ley de Faraday adopta en este caso la expre-
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sión siguiente:
dX/dt = Mi /nF�
s
(IV.3.l7)
Igualando las ecuaciones (IV.3.15) y (IV.3.17):
v/E = Mi /nFO
v s-:) (IV.3.1B)
de donde resulta:
v = ME i /nF�v s (IV.3.19)
Introduciendo la ecuaci6n (IV.2.63),· se obtiene:
en donde se expresa la dependencia de E con v en condicio­v
nes estacionarias.
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IV.3.3) DISOLUCIONES DE ACIDO PROPANODIOICO
IV.3.3.l) CONCENTRACIONES 0,05 Y 0,10 M
En los ensayos previos a la aplicación sistemátl
ca de la t�cnica potenciodinámica, se ha puesto de manifie�
to una notable dependencia de las curvas voltamétricas con
el estado superficial del electrodo. En consecuencia, con­
viene definir exactamente el pretratamiento del electrodo
para interpretar correctamente los resultados experimenta­
les.
Por lo tanto, se ha subdividido la presente sec­
ción en dos partes:
1) En la primera subsección se describen los re­
sultados experimentales correspondientes a las curvas pote�
ciodin�micas que se han designado por ciclos (1). Dichos cl
clos se han obtenido seg�n se expone en la sección IV.3.l,
correspondiendo a la secuencia: pulido mecánico y químico/
lª reducción a -2 V (durante 1 ó 70 minutos)/ ciclo poten­
ciodinámico (1).
2) En la segunda subsección se exponen los corre�
pondientes a la realización de ciclos potencio dinámicos su­
cesivos con o sin etapa de reducción intermedia entre ciclo
y ciclo. La secuencia experimental enlaza con la correspon­
diente a la subsección 1): ciclo (1)/ 2ª reducción a -2 V
(durante un tiempo suficientemente largo)/ ciclo (11). Se
comparan los resultados con la secuencia realizada sin la
2ª reducción a -2 V.
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IV.3.3.l.l) CICLO POTENCIOOINAMICO (1)
En las figuras (IV.3.2,3,4,5,6,7,S,9 y la) se
muestran las curvas representativas correspondientes a los
ciclos potanciodinámicos (1). Su forma 9S relativamente sim
ple, presentando pocas variaciones de una curva a otra. Con
independencia de la concentraci6n, de la velocidad de barri
do, de la agitaci6n y de la duraci6n del pretratamiento a
-2 V, el ciclo (1) presenta las siguientes caracterí�ticas
generales:
a) Partiendo de una intensidad de reducci6n de-
terminada, al potencial de -2 V� se encuentra un decrecimien
to paulatino de la intensidad a medida que el potencial ad­
quiere valores más anódicos (tramos A y A'de la figura (IV.
3.2», con un valor nulo a un potencial determinado, que de
signaremos por V1=0. Entre -2 V Y V1=0' la intensidad de re
ducción decrece monótonamente, dando al trazado potenciodi­
námico una forma convexa entre ambos valores de potencial.
El valor de la intensidad presenta una variación sustancial
en el entorno de V1=0' tanto en el tramo cat6dico como en
el anódico.
b) A oartir de V , la corriente an6dica aumen-, 1=0
ta, aunque disminuyendo continuamente su pendiente (tramos
B y B'de la figura (IV.3.2». Posteriormente, la intensi­
dad tiende a un valor límite (tramos C y C'de la figura(IV.
3.2». Sin embargo, para una amplitud de barrido de 4,9 V
(entre -2 y 2,9 V), sólo S8 obtiene corriente estacionaria
-1
para la velocidad de barrido de 100 mV.s • No se encuentra
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c) Una vez alcanzado el valor '"mas anódico de la
curva (0,4 ó 2,9 V), el potencial invi8rte su recorrido,
manteniendo su misma velocidad de barrido. La intensidad a-
nódica decrece bruscamente (tramos O y D"'de la figura (rv.
3.2), adquiriRndo un valor pr�cticamante nulo a potencia-
les m�s positivos que el corresoondie�te a V •. r =0
d) Siguiendo 31 trazado de la curva potenciodi-
n&mica en este sentido, S8 encuentra una pequeRa corriente
catódica ya antes de Vr=o. En una cierta zona de potenciales
, _,_ • .!.. ' 1 J
•
1mas n8ga�lvos que eSLe u clmo, a intensidad catódica sumen
ta bruscamente (tramos E y E' de la figura (IV.3.Z». Es im-
portante observar que los valores de la intensidad catódica
hasta -2 V son sustancialmente menores que los correspondie�
tes a los tramos A y A' (figura (IV.3.2». La curva 8S tam-
bi�n convexa en las regiones E y E', sin presentar tampoco
ning�n punto característico.
En la descripción de la forma general de las cu�
vas potenciodin&micas se ha omitido 81 considerar la existen
cia de una zona caracterí�tica, precisamente por detectarse
sólo cuando la duración de la prepolnrización catódica es
de un minuto. Dicha zona característica consiste en un hom­
bro de corriente (región H de la fi!Jllra (IV .3.2», el cual
aparece a potenciales a1Qo m�s positivos que VI=O' 10c81i­
z�ndose en un entorno amplio próximo a -0,7 V. Este poten­
cial coincide sensiblemente con el medido en condiciones es
tacionarias en circuito abierto (
. ,
seCClon rV.l.3).
Es importante observar que la agitaci6n del elec
trolito no influye en la forma de las curvas.
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Son datos representativos de las curvas potenci�
dinámicas experimentales, los valores de las magnitudes
que se definen a continuación:
a) 1_2V(i) = la intensidad de reducción a -2 V
después de un minuto ó de setenta minutos (Pre. -2 V) de
aplicado el pulso con agitación.
b) I_2V(f) = la intensidad de reducción a -2 V
una vez completado el primer ciclo potenciodinámico.
c) VI=O = el potencial al que corresponde una iE
tensidad cero para el p�imer semi ciclo del barrido poten­
ciodinámico.
d) 10,4V y I2,9V = las intensidades anódicas
correspondientes a los potenciales de 0,4 V Y 2,9 V para
el primer semiciclo potenciodinámico.
e) QI = carga catódica correspondiente al primer
semicielo potenciodinámico, entre los potenciales de -2 V
y VIcO·
f) Q' = carga an6dica correspondiente al primer11
semiciclo de la curva, entre los potenciales de VIcO y
0,4 V.
"
g) QII = carga anódica correspondiente al primer
semiciclo potenciodinámico, entre los potenciales de 0,4 V
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TABLA (IV.3.l)
Resultados experimentales correspondientes a las curvas P2
tenciodin�micas obtenidas para la disoluci6n 0,05 M da ác!
do propanodioico. En este caso, la amplitud del barrido de
potenciales .9S de 2,4 V Y las determinaciones han sido rea
lizadas sin agitación.
v (mV / s ) Pre.-2V 1 -2V ( f) (
mA )
2 ll1lin -1,119 0,0051 -0,13
2 70min -1,185 0,0032 -0,0072
5 1min -1,152 0,0126 -0,22
5 70lllin -1,210 0,0081 -0,0028
10 1min -1,188 0,0246 -0,22
10 70min -1,224 0,0159 -o ,·0040
20 lmin -1,200 0,0584 -0;34
20 70min -1,238 0,0296 -0,0040
50 1min -1,236 0,126 -0,26
50 70min -1,255 0,074 -0,0040
100 1min
100 70min -1,269 0;151 -0,0050
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TABLA (IV.3.2)
Resultados experiMentales correspondientes a las curvas p�
tenciodinámicas obtenidas -para la disolución 0,05 M de ácl
do propanodioico. En este caso, la amplitud del barrido de
potencialas es de 2,4 V Y las determinacion�s han sido re�
lizadas sin agitación.
v (mV / s ) Pre.-2V Q II I (me)
2 1min -190,4 2,91 -13,8
2 70min -95,7 2,18 -o ,'69
5 1min -79,9 2,99 -9,0
5 70min -40,1 2,08 -O, la
la 1min -41,2 3,04 -4,1
la 70min -20,3 2,10 -0,11
20 1min -22,0 3,50 -3,0
20 70min -10,5 2,02 -o ,05
50 1min -9,1 3,10 -1,0
50 70Min -4,0 2,01 -0,02
100 1min
100 70min -2,1 2,00 -0,01
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TABLA(IV.3.3)
Resultados experimentales correspondientes a las curvas PE.
tenciodinámicas obtenidas para la disolución 0,10 1"1 de áci
do propanodioico.
v amp. Pre. V1=0 IO,4V 12 9V 1 -2V (f)agite ,(mV / s ) (V) -2V (V) (mA) (mA) (mA)
1 2,4 1min no -1,071 0,0031 -0,076
1 id. 70 no -1,148 0,0030 -0,0096
2 id. 1 no -1,088 0,0054 -O ,'205
2 id. 70 no -1,181 0,0044 -O ,'0046
5 id. 1 no -1,121 0,0124 -0,32
5 id. 70 no -1,200 0,0078 -0,0040
10 id. 1 no -1,159 0,0262 -0,44
10 id. 70 no -1,217 0,0154 -0,0036
10 4,9 1 si -1,107 0,0288 0,"0384 -0,24
10 id. 70 si -1,209 0,0154 0,0209 -0,002
20 2,4 1 no -1,188 O, O 500 -0,38
20 id. 70 no -1,229 0,0296 -O ,'0072
20 4,9 1 si -1,161 -0,0526 0,0612 -O ,20
50 2,4 1 no -1,224 0,128 -0,42
50 id. 70 no -1,248 0,074 -o ,006
50 4,9 1 si -1,200 0,121 0,131 -0,20
100 2,4 1 no -1,245 0,243 -0,40
100 id. 70 no -1,257 0,154 -0,016
100 4,9 1 si -1,229 0,269 0,281 -0,29
100 id. 1 no -1,214 0,296 0,308 -0,30
100 id. 70 si -1,263 0,151 0,158 0,00
100 id. 70 no -1,263 0,151 0,158 0,00
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TA8LA (rV.3.4)
Resultados experimentales correspondientes a las curvas P_2
tenciodinámicas obtenidas para la disoluci6n 0,10 M de áci
do propanodioico.
v Pr8. amp.
agite Qr Oír Q" °1 r QrrrIr
(mV / s) -2V (V) (me) (me) (me) (me) ( me)
1 lmin 2,4 no -415,7 3,17 -16,4
1 70 id. no -264,4 2,92 -2,36
2 1 id. no -232,2 2,97 -20,8
2 70 id. no -131,8 2,42 -0,87
5 1 id. no -104,0 2,92 -11,5
5 70 id. no -52,1 2,08 -0,24
10 1 id. no -55,2 3,14 -7,8
10 70 id. no -26,2 2,08 -0,04
10 1 4,9 si -62,4 3,25 8,35 11,60 -4,24
10 70 id. si -27,3 2,07 4,40 6,47 -o ,06
20 1 2,4 no -28,1 3,08 -3,5
20 70 id. no -13,6 2,02 -0,09
20 1 4,9 si -30,7 3,06 7,16 10,22 -1,73
50 1 2,4 no -11,8 3,15 -1,5
50 70 id. no -5,5 -0,02
50 1 4,9 si -12,0 2,84 6,27 9,11 -0,70
100 1 2,4 no -6,0 2,96 -0,7
100 70 id. no -3,1 2,02 -0,03
100 1 4,9 si -6,0 2,96 6,94 9,90 -0,52
100 1 id. no -7,6 3,21 7,57 10,78
100 70 id. si -2,7 2,01 3,88 5,89 0,00
100 70 id. no -2,7 2,01 3,88 5,89 0,00
-276-
y 2,9 v.
h) QIII = carga catódica correspondiente al se­
miciclo de retorno del primer ciclo potenciodinámico (1).
Se calculan los valares de estes magnitudes pa­
ra todas las curvas potenciodinámicas. En las tablas
(IV.3.1, 2, 3 Y 4) se muestran los valores correspondien­
tes, en función de la velocidad de barrido (v), de la am­
plitud del barrido de potenciales (amp.), de la agitación
(agit.) y de la duración del pretratamiento a -2 V con a­
gitación (Pre. -2 U).
IU.3.3.1.2) CICLOS POTENCIOOINAMICOS SUCESIVOS CON V SIN
ETAPA DE REDUCCION INTERMEDIA
Cuando se realizan ciclos potenciodinámicos con­
secutivos entre -2 V Y 0,4 V o bien entre -2 U Y 2,9 U,
sin mediar demora entre los mismos, se encuentra que los
valores absolutos de las intensidades an6dicas y catódicas
a cada potencial es, ciclo a ciclo, cada vez menor. Des­
pués del ciclo (1), objeto de la sección anterior, sola­
mente se observa una corriente an6dica distinta de cero a
potenciales pr6ximos al valor más anódico de la zona que
se cubre en el barrido potenciodinámico. Paulatinamente,
a cada ciclo, la intensidad de reducci6n a -2 V Y la an6-
dica al potencial más positivo (-0,4 o bien 2,9), se hace
menor.
Con la finalidad de averiguar la eficacia de la
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reducci6n cat6dica en la eliminación de la película de 6-
xido depositada sobre el metal durante la oxidación poten. -
ciodin'mica, se han realizado secuencias reducci6n catódi
cal oxidación potenciodin'mica. Se denominarán las opera­
ciones del modo siguiante: pulido mecánico y químico I 11
reducción a -2 V I ciclo (1) I 2§ reducción a -2 V I ciclo
(11).
En las fig. (IV.3.ll, 12 y 13) se representan
las curvas potenciost'ticas correspondientes a las segun­
das reducciones a -2 V. Se encuentra para todas ellas una
morfología igual, la cual es a su vez id�ntica a la de la
11 reducción a -2 V. Sin embargo, los valores de la inte�
sidad de reducción en los primeros minutos depende consi­
derablemente de las oparaciones previas. Así, después de
realizar la secuencia 11 reducción a -2 V (70 min) I ciclo
(1), se halla que los valores de la intensidad cat6dica a
-2 V durante los primeros minutos son menores que cuando
se efectúa dicha reducción a continuación de una lª re­
ducci6n a -2 V (1 min) I ciclo (1).
No obstante, es importante observar que la 2ª
reducción potenciostática termina en todos los casos en
condiciones estacionarias iguales, dependientes solamente
de la concentración y de la agitaci6n. Es decir, que para
una determinada concentración de ácido malónico y de5pu�5
de cierto tiempo de reducción a -2 V con agitaci6n vigor�
sa del electrolito, más allá del máximo catódico potencio�
tático, se obtiene una intensidad de corriente estaciona­
ria independiente de las operaciones previas citadas. Di­












(1) 70 mi n - 2 V
i c l ct o -2-+3 a 100 mv/s
op. prevo
(1) 1 mi n - 2 V






































































(1) 70 mi n -2 V











(2) e i e lo 10 mv/ s -2� +0.4 V
0.05 M
- 2 V ag ¡t.
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sultan de una primera reducci6n a -2 V durante 70 minutos
con agitaci6n vigorosa del electrolito. Se han realizado
secuencias hasta una tercera reducci6n a -2 V, en cuyo ca­
so se obtiene tambi�n la misma situaci6n estacionaria.
Un tiempo de 50 minutos de reducci6n es suficien
te para llegar a las condiciones estacionarias si el barr!
do potenciodinámico previo cubre solamente hasta el poten-·
cial de 0,4 V (figuras (IV.3.l2 y 13)). Sin embargo, cuan­
do el ciclo se realiza entre -2 y 3 V se iequiere un tiem-
po por lo menos sesenta minutos superior, aparte de que
en este caso, si la primera reducci6n ha sido de 70 minu­
tos, no se obtiene una corriente catódica distinta de caro
hasta despu�s da unos treinta minutos de habar aplicado la
segunda reducci6n a -2 V (fig. (IV.3.ll).
Las cargas catódicas totales consumidas después
de 60 minutos de haber aplicado la segunda reducci6n en
los casos siguientes son:
a) Para la concentraci6n 0,05 M y para la sacuen
cia l� redticci6n a -2 V (1 min) / ciclo entre -2 y 0,4 V
a 10 mV /s: - 2 , 752 e •
b) Para la misma concentraci6n y la secuencia
l� reducci6n a -2 V (70 min) / ciclo (1) a 2 mV/s entre
-2 y 0,4 V: -2,158 e •
c) Para la concentraci6n 0,10 M Y la secuencia
l§ reducci6n a -2 V (1 min) / ciclo (1) e 10 mV/s entre
-2 y 0,4 V: -3,388 e •
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d) Para la misma concentraci6n y la secuencia
70 min -2 V (1ª reduc) I ciclo a 50 mUla entre -2 V y 0,4
V (ciclo (1»: -2,922 c.
otro resultado importante, el cual se ha confir­
mado para todas las velocidades de barrido estudiadas, es
q�e a una velocidad de barrido y concentración determina­
das (0,05 M 6 0,10 M), los ciclos potenclodin�micos reali­
zados a continuación de las condIciones estacionarias qua
se obtienen a -2 V (con independencia de que sean laa pri­
meras, segundas ó terceras reducciones) son todos iguales
entre sí. Es decir, que S9 puede reproducir exactamente la
curva potenciodin�mica trazada a partir de las condicio­
nes estacionarias a -2 V siempre que a continuaci6n se rae-
llce otra r�ducci6n a -2 V hasta obtener de nuavo igual e!
tuaci6n estacionaria. En el caso ideal de qua el volumen
de disoluci6n fuase suficientemente grande, en una secuen­
cia: reducción n a -2 V hasta condicionas estacionarias I
ciclo n I reducción n+l a -2 V hasta condiciones estacio­
narias I ciclo n+l, a igual velocidad de barrido y entre
los mismos potenciales que el anterior, las curvas poten­
ciodin�micas que se obtendrían para los ciclos n y 0.1 s.!
rían iguales.
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IV.3.3.2) CONCENTRACIONES 0,50 Y 1,00 M
Después de una prepolarización catódica de un ml
nuto de duración. las curvas potenciodin'micas obtenidas
según el método descrito en la sección IV.3.l, presentan
las características que se muestran en las figuras (IV.3.
14,15,16,17,18 y 19).
La morfología de las curvas as bastante pareci­
da a la correspondiente a las disoluciones 0,05 y 0,10 M.
Sin embargo, para las concentraciones 0,50 y 1,00 M, la r�
gión an6dica de la curva potenciodinámica aparece a poten­
ciales m�s positivos y la variación de la intensidad en las
proximidades de VI=O no es tan brusca. Igual que ocurre p�
ra las concentraciones 0,05 y 0,10 M, tampoco se halla en
este caso ningún máximo en la curva potenciodin�mica.
En las tablas (IV.3.5,6,7 y 8), para las que se
utiliza la simbología definida en la sección IV.3.3.l.1,
se muestran los datos representativos de las curvas obtenl
das en pr�sencia de ácido propanodioico 0,50 y 1,00 �, en





















































































































































































































Resultados experimentales correspondientes a las curvas P2
tenciodinámicas obtenidas para la disoluci6n 0,50 M de ác!
do propanodioico.
v amp. agite VI=O lO 4V 1 -2V (f),
(mV / s ] (V) (V) (mA) (mA)
1 2,4 no -0,747 0;0186 -5,0
1 id. si -0,562 0;0206
2 id. no
5 id. no -o ;786 0;0544 -4,0
10 id. no -O ;752 0;096 -4,9
la id. si -0,752 0,092 -2,7
20 id. no -0,786 0,'152 -3,4
50 id. no -o ,781 0;323 -1,7
100 id. no -0,781 0;588 -1,6
100 id. si -O ,'724 0,'568 -1,0
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TABLA (IV.3.6)
Resultados experim�nta1es correspondientes a las curvas p�
tenciodinámicas obtenidas para la diso1uci6n 0,50 M de áci
do propanodioico.
v amp. agite QIII
( me)(mV / s ) (V)
1 2,"4 no -2072 14,60 -956
1 id. si -2736 14,67
2 id. no - 991 -368
5 id. no - 480 9,39 -115
la id. no - 269 7,83 - 74,1
10 id. si 208 7,79 33,3
20 id. no - 129 6,19 - 19,9
50 id. no 51,9 4,72 4,8
100 id. no 28,4 4,41 2,"4
100 id. si 26,6 4,14 1,61
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TABLA (IV.3.7)
Resultados experimentales correspondientes a las curvas P2
tenciodin�micas obtenidas para la disoluci6n 1,00 M de áci
do propanodicico.





(mA)(mV / e ) (V)
1 2,4 no -O ;695 0,0184 -6,2
2 id. no -0,704 0,0300 -6,6
5 id. no -O ;757 0,0536 -5,8
10 id. no -0,695 0,085 -5,6
20 id. no -0,695 0;152 -4,0
50 4;9 no -o ;712 0,306 0,310 -0,61
100 id. no -0,760 0;596 0,574 -0,72
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TABLA (IV.3.8)
Resultados experimentales correspondientes a las curvas P2
tenciodinámicas obtenidas para la disoluci6n 1,00 M de áci
do propanodioico. Las determinaciones presentes han sido
realizadas sin agitaci6n del electrolito.










1 2,4 -3570 13,91 -1075
2 id. -1792 11,68 521
5 id. - 719 8,90 - 178
10 id. - 397 6,83 80,4
20 id. - 181 5,88 25,4
50 4,9 94,3 4,63 15,"59 20,22 2,0
100 id. 44,0 4,58 14,88 19,46 1,1
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IV.3.4) DISOLUCIONES DE ACIDO BORICO y BORAX A pH - 6,30.
COEFICIENTE DE RUGOSIDAD DEL ELECTRODO
Se ha estudiado el comportamiento potenciodinámi
co del electrodo de aluminio en disoluciones saturadas de
ácido bórico y bórax a pH = 6,30, en función de la veloci­
dad de barrido de potenciales.
El pretratamiento que se ha realizado en este ca
so consiste en el pulido mec�nico y químico detallado en
la sección 11.5.1, seguido de una polarización catódica a
-2 V con agitación vigorosa del electrolito, de quince mi­
nutos de duración. Después de dicha polarización se proce­
de a realizar la curva potenciodinámica según el método
descrito en la sección IV.3.1, cubriendo el intervalo en­
tre -2 y 0,4 V o bien entre -2 y 2,9 V.
Las curvas experimentales que se obtienen en es­
te caso se representan en las figuras (IV.3.20 y 21). Pr�
sentan unas características morfológicas muy parecidas a
las correspondientes a las disoluciones de ácido propano­
dioico 0,05 y 0,10 M. La única diferencia con respecto a
�stas últimas es que en todos los casos se obtiene una in­
tensidad de corriente estacionaria. A una velocidad de ba-
-1
r�ido igualo superior a 10 mV.s· , también se encuentra
un hombro de corriente (H de la figura (IV.3.20».
Los resultados experimentales correspondientes
se exponen en las tablas (IV.3.9 y lO), utilizando la sim­
bología definida en la sección IV.3.3.l.l e indicando por
1 la intensidad de corriente estacionaria.
s
En la introducción teórica se llegó al resulta­





















































































Resultados experimentales correspondientes a las curvas p�
tenciodin�micas obtenidas en disoluciones acuosas satura­
das de �cido b6rico y b6rax a pH = 6;30.










Resultados experimentales correspondientes a las curvas p,2
tendiodinámicas obtenidas en disoluciones acuosas satura-
das de ácido b6rico y b6rax a pH = 6,30.
v(mV/s) QI(mC) Q 11 (mC)
.
Q Í 1 (me) Q Í Í (mC)
1 35,B 2,12
2 22,5 2,78
5 8,72 7,37 2,96 4,41
10 4,25 6,92 2,31 4,61
20 2,33 6,74 2 ;43 4,31
50 1,17 7 ;66 2,63 5,03
100 0,97 7,17 2,63 4,54
200 0,53 6,96 2,27 4,69
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del campo eléctrico (E ) con la velocidad de barrido (v),v
se describe por la ecuación (IV.3.20):
v = ME A exp(8E )/nF�v v
siendo A exp(8E ) la densidad de corriente �stacionaria,v
designada por i •
s
Por lo tanto, conociendo los par'metros A y 8,
se puede calcular i y E • De las curvas experimentales o_bs· v
tenidas se calcula el valor de I y como i = I /s�, sien-s s s
do s la secci6n del electrodo, es posible evaluar el coe-
ficiente de rugosidad �.
En la secci6n correspondiente a la técnica gal­
vanostática se calculó el coeficiente de rugosidad para la







Considerando válidos estos mismos resultados en
este caso, se puede resolver la ecuación (IV.3.20) por ite
raci6n para obtener E , Y a partir de éste calcular i •v s
Los coeficientes de rugosidad calculados de esta forma se
muestran en la tabla (IV.3.ll), obteniéndose un valor pro­
medio de �= 1,25, prácticamente coincidente con el obteni
do para la etapa Z de las curvas galvanostáticas.
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TABLA (IV.3.ll)
Coeficiente de rugosidad superficial del electrodo.





2 7,548 0,0048 0,0044 1,29
_5 7,754 0;0116 0,0100 1,21
10 7,-911 0,0228 0,0190 1,17
50 8,275 0,-109 0,'104 1,34
100 8,432 0,213 0,184 1,21
200 8,588 0,419 0,'384 1,29
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IV.3.5) DISOLUCIONES DE ACIDO SULFURICO A pH= 1,00
Se han estudiado disoluciones de ácido sulfúri­
co a pH = 1,0 en función de la velocidad de barrido de po­
tenciales y de la duración del pretratamiento catódico a
-2 V.
Despu�s del pretratamiento mecánico y químico
expuesto en la secci6n 11.5.1, se realiza una prepolariza­
ci6n potenciostática a -2 V de quince segundos de duraci6n
(punto para el que se obtiene el máximo catódico de inten­
sidad). Con fines comparativos se han realizado curvas po­
tenciodinámicas para una prepolarización de un minuto. A
continuación se interrumpe el bombeo peristáltico y se su­
perpone de inmediato la rampa de potencial triangular, cu­
briendo en este caso el intervalo de potenciales entre �2V
y 2,9 V.
Las curvas experimentales representativas se
muestran en las fig. (IV.3.22 y 23). La forma de las mis­
mas es básicamente igual a la de las curvas precedentes,
si bien sólo aparecen hombros de corriente claros (H de la
figura (IV.3.22», para las velocidades de barrido de 50 y
100 mV/s y a potenciales próximos a -0,8 V. La velocidad
de crecimiento de la intensidad en zona anódica es muy su­
perior a la que presentan las disoluciones de ácido propa­
nodioico y de ácido bórico y bórax a pH=6,30.
Los resultados correspondientes a las curvas ex­
perimentales se muestran en las tablas (IV.3.l2 y 13), en
función de la velocidad de barrido de potenciales y de la










































































Resultados experimentales correspondientes a las curvas P2
tenciodin�micas.obtenidas para la disolución de �cido sul­
f6rico a pH = 1;00. En este caso, la amplitud del barrido
de potenciales es de 4,9 V Y las determinaciones han sido
realizadas sin agitación del electro1ito.








5 15 s -1,072 0,032 0,223
20 id. -1,131 0,100 0,263 -10,4 -0,16
50 id. -1,146 0,279 0;496 -11,5 -0,32
50 60 s -1,185 0,111 0;212 - 4,5 -0,17
100 15 s -1,180 0,546 0,710 -10,0 -0,29
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TABLA (IV.3.13)
Resultados experimentales correspondientes a las curvas p�
tenciodinámicas obtenidas para la disoluci6n de ácido sul­
f6rico a pH = 1,00. En este caso, la amplitud del barrido
de potenciales es de 4,9 V Y las determinaciones han sido





( mC)(mV/ e ) -2V
5 15 s -225 6,08 53,70 59,78
20 id. -110 4,'71 21,20 25,91
50 id. -54 5,09 19,20 24,29
50 60 s -24 2,'71 7,79 10,50
100 15 s -26 4,91 16,00 20" 91
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Pre. -2 V), utilizando la simbología definida en la secci6n
IV.3.3.l.l. La extensi6n del barrido potenciodinimico, de­
signado por namplitud" (amp.), es una variabl� que influye
solamente en I_2V(f)' sag6n se comprueba experimentalmente.
IV.3.6) DISOLUCIONES DE ACIDO MALONICO A pH = 7,00
Se han estudiado disoluciones de ácido ma16nico
a concentraciones 0,10 M Y 0,50 M llevadas a pH = 7,0 con
NaOH. En esta caso, la sistemática del pretratamiento in­
cluye igualmente una prepolarizaci6n catódica a -2 V, cuya
duración depende del elactrolito estudiado. Las curvas in­
tensidad-tiempo que corresponden a dicha prepolarización
(las cuales han sido descritas con anterioridad), presen­
tan una zona quasi-estacionaria después de tres minutos
para la disolucion 0,1 M a pH = 7,00 y de cinco para la
0,5 M a pH = 7,00, observándose en dicha zona que la in­
tensidad cat6dica aumenta con lentitud. Se ha realizado u­
na prepolarizaci6n hasta el comienzo de la etapa quasi­
estacionaria, comparándose los resultados con prepolariza­
ciones de duraci6n superior. A continuaci6n, y como para
las otras disoluciones estudiadas, se llevan a cabo las de
terminaciones potenciodinámicas según el método descrito
en la seccion IV.3.3.l.l.
Las curva� experimentales representativas se
muestran en las figuras (IV.3.24,25,26,27,28 y 29). Si
bien la forma de las mismas es parecida a la que se obtie
ne para los demás electralitas, para las disoluciones de

















































































































































































































































tra en algunos casos un máximo local en la región anódica,
concretamente a la velocidad de barrido de 5 mV/s para la
primera disolución y para una igual ó superior a 10 mV/s
para la 0,50 M a pH = 7,00. A las velocidades de barrido
para las que no se obtiene máximo, la corriente aumenta
considerablemente a partir de -0,9 V aproximadamente para
la di�olución 0,10 M a pH = 7,00 y a partir de aproximada­
mente -1,1 V para la 0,50 M a pH = 7,00. Comparativamente,
se ericuentra una velocidad de aumento de la intensidad su­
perior a medida que disminuye la velocidad de barrido de
potenciales.
Para la concentración 0,1 M a pH = 7,00 S9 han
estudiado barridos a 100 mV/s hasta 2,9 V, sin encontrar­
se ningdn punto característico m's allá de 0,4 V. La
corriente aumenta muy lentamente a partir del último valor
de potencial hasta el de 2,9 V. A continuación del ciclo
entre -2 V y 2,9 V se ha realizado otro entre 2,5 V y 7,4
V a igual velocidad de barrido; en este caso la curva po­
tenciodinámica es muy parecida a la presentada en la fig.
(IV.3.1), con un aumento notable de la intensidad a poten­
ciales próximos a 2,9 V, adquiriendo un valor de intensi­
dad quasi-estacionaria prácticamente igual a la del ciclo
entre -2 V y 2,9 V, si bien en este caso la intensidad en­
tre 3,5 y 7,4 V aumenta en un 11% aproximadamente. Dicho
crecimiento es monótono, sin presentar ningún punto carac-
terístico.
Para la concentración 0,50 M a pH = 7,00 y cada
-1
una de las velocidades de barrido de 50 y 100 mV.s , se
han estudiado barridos potenciodinámicos sucesivos entre
TABLA (IV.3.14)
Resultados experimentales correspondientes a las curvas potenciodinámicas qU8 58




















1 2,4 3min -1,03 -1,490 na na 0,0161
2 id. id. -0,98 -1,548 na ns 0,0197 -- -- IVJ
0,0242
t-'
5 id. id. -0,94 -1,602 -1,124 0,0164 -- -0,0240 �I
10 id. id. -o ,·94 -1,610 ns na 0,0338 -- -0,0164
20 id. id. -1,10 -1,624 ns ns 0,0701 -- -O ,·0184
50 id. id. -0,·99 -1,640 ns ns 0,·13'5 -- -0,0155
100 id. id. -1,00 -1,668 ns hs 0,240 -- -O ,004
100 4,9 10min -0,90 -1,727 ns ns 0,224 0,224 -0,001
100 id. 20min -1,60 -1,737 ns ns 0,220 0,220 -0,0015
Nota: ns indica que no se encuentra máximo potenciodinámico.
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TABLA (IV.3.15)
Rssu1tados experimentales correspondientes a las curvas p�
tenciodinámicas experimentales obtenidas para la disoluci6n
0,10 M de ácido propanodioico llevada a pH = 1,00 con NaOH.




( mC)(mV / s) -2V
1 3min -15,4 15,8
2 id. -34,8 11,0
5 id. -12,0 6,12
10 id. - 6,12 4,99
20 id. - 4,10 5,38
50 id. - 1,45 4,14
100 íd. - 0,82 3,6� 6,51 10,20
100 10mín - 0,61 3,81 5,62 9,49
100 20min - 1,54 3,82 5,48 9,30
TABLA (IV. 3 .16)
Resultados experimentales correspondientes a las curvas potenciodinámicas obtenidas
para la diso1uci6n 0,50 M d� ácido propanodioico a pH = 7,00.


















1 2,4 5min -10,0 -1,424 ns ns 0,0119 ns
id. id. -10,0 -1,536 0,0140
I2 ns ns ns -- Vl
1-'
5 id. id. -14,'0 -1,514 0,0232 -0,0420
en
ns ns ns I
10 id. id. -11,0 -1,583 -1,529 0,0260 0,0320 0,0320 -0,0320
20 id. id. -13,6 -1,614 -1,562 0,0720 0,0600 0,0600 -0,0160
50 id. id. -12,7 -1,656 -1,541 0,'672 0,130 0,130 -0,0250
100 id. id. -10,0 -1,685 -1,533 0,880 0,240 0,240 -0,0100




Resultados experimentales correspondientes a las curvas p�
tenciodin�micas obtenidas para la disoluci6n de �cido pro­
panodioico 0,50 M a pH = 7,00.
v(mV/s} Pre.-2V
1 Smin -906 13,1
2 id. -410 9,43
S id. -360 6,69
10 id. -133 5,44
20 id. - 89,5 5,33
50 id. - 34,9 7,40
100 id. - 12,1 6,49
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-2 Y 0,4 V, entre -0,4 y 4,5 U Y entre 4 y B,9 U, encon­
tr�ndose intensidades estacionarias iguales. Las curvas p�
tenciodin�micas realizadas en segundo y tercer lugar (a
continuaci6n de la primera y sin ningún tratamiento inter­
medio), son de la forma representada en la figura (IV.3.1).
La primera, realizada entre -2 y 0,4 V, presenta m�ximo p�
tenciodin�mico.
Designaremos por V el, el potencial y la intenm m -
sidad del m�ximo potenciodinámico, y por 1 , la intensidad
s
an6dica estacionaria. Los resultados experimentales corre�
pondientes se exponen �n las tablas (IV.3.14,15,16 y 17),
para las que se ha utilizado la simbología definida en la
sección IV.3.3.1.1, en funci6n de la velocidad de barrido
de potenciales, de la duraci6n del pretratamiento a -2 V
(designado por Pre.-2V) y de la amplitud del barrido (de­
signado por amp.).
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IV.3.?) ESTUDIO COMPARATIVO DE LOS RESULTADOS EXPERIMEN­
TALES CORRESPONDIENTES AL CICLO (1)
Para la comparaci6n de los resultados experimen­
tales correspondientes al ciclo (1), se diferenciar'n tres
regiones potenciodinámicas:
la) intervalo de potenciales entre -2 V Y VI=O
(regi6n cat6dica del primer semiciclo).
2ª) intervalo entre V y '0,4 6 2,9 V (regi6n1=0
an6dica del primer semiciclo).
3ª) intervalo entre 0,4 6 2,9 V y -2 V (semici­
clo de retorno).
IV.3.?1) REGION CATODICA DEL PRIMER SEMICICLO
En esta zona potencio dinámica la forma de la cu!,
va es siempre la misma. Las cargas 01' los valores de las
intensidades de reducci6n y VI=O' dependen del pretrata­
miento, de la velocidad de barrido, de la disolución estu­
diada y de la agitación. A partir del potencial de -2 V,
los valores de intensidad a cada potencial decrecen monó­
tonamente con pendiente cada vez menor (de forma exponen-
Cial), hasta V1=O.
En primer lugar se encuentra que las intensida-
des de corriente de reducción a -2 V y los valores de VI=O
dependen considerablemente del electrolito. En general, al
aumentar el pH, VI=O se hace más catódico.
Para cada electrolito, VI=O es más negativo a
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medida que la velocirlad de barrido es mayor. La agitación
influye en el sentido contrario: con ella VI se hace más=0
anódico para un electrolito y velocidad de barrido dados.
La otra variable que afecta a V1=0 es la dura­
ción del pretratamiento a -2 V. La mayoría de las curvas
potenciodin'micas se han realizado a partir del máximo ca­
tódico de intensidades; si el pretratamiento tiene una du­
ración mayor, VI=O adquiere un valor más catódico.
Para la disolución de ácido propanodioico 0,05 M,
sin_agitación del electrolito, con un pretratamiento de 1
min a -2 V Y para las velocidades de barrido comprendidas
-1
entre 2 y 50 .V.s ,VI=O varía entre -1,119 V Y -1,236 V
respectivamente. Si se realiza en este caso un pretrata­
miento a -2 V de 70 minutos de duración� V1=0 varía entre
-1,185 y -1,255 V, que son los valores correspondientes a
las mismas velocidades de barrido anteriores.
Para la concentración 0,10 M Y entre las veloci-
-1 -1
dades de barrido de Y mV.s y 100 mV.s , sin agitación
del electro lito y con un pratratamiento de 1 min a -2 V,
V1=0 varía ent're -1,071 V Y -1,245 V. Si el pretratamiento
a -2 V es de 70 min de duración 10 hace entre -1,148 y
-1,257 V. V1=0 es más catódico si el pretratamiento es de
setenta minutos, tanto para la concentración 0,10 M como
para la 0,05 M.
Se encuentra que en igualdad de condiciones a
excepción de la concentración, V1=0 es más catódico para
la concentración 0,05 M que para la 0,10 M. Por otra parte
y en igualdad de condiciones a excepci6n del pretratamien­
to a -2 V, se halla qtie la diferencia entre los VI=O que
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resultan de una prepo�arizaci6n de 1 minuto y otra de se­
tenta minutds de duración es menor a medida que aumenta
la velocidad de barrido.
Para las concentraciones 0,50 M Y 1,00 M, sin a­
gitación del electro lito y con una prepolarización de 1 min,
d -1para las veloci ades de barrido comprendidas entre 1 mV.s
-1
y 100 m�.s , VI=O varía entre -0,747 y -0,781 V pata la
primera y entre -0,695 y -0,760 V para la segunda.
Se observa por tanto que en igualdad de condicig
nes a �xcepci6n de la concentración, VI se habe más anó­=0
dico al aumentar la concentraci6n de ácido propanodioico.
La agitaci6n tiene una influencia importante en
VI=O. Para la concentraci6n 0,10 M, a la velocidad de barr!
-1
do de 10 mV.s y un minuto de prepolarización cat6dica,
VI=O sin agitaci6n es de -1,159 V y con agitaci6n, de -�107
V. Si la prepolarización cat6dica es de 70 minutos, VI=O
sin agitación es de -1;217 V Y con agitaci6n de -1,209 V.
Se encuentra que al aumentar la velocidad de barrido la di­
ferencia entre el valor. de V1=0 obtenido con agitaci6n y
sin ella disminuye.
Para la concentraci6n 0,50 M Y las condiciones
-1
de velocidad de barrido de 1 mV.s y prepolarización a -2
U de 1 minuto, U1=0 s�n agitación es de -0,747 U, mientras
que con agitación es de -0,562 V.
Para la disoluci6n de ácido sulfúrico a pH = 1,00,
sin agitación y con un pretratamiento a -2 U de 15 segundos
de duraci6n, U varía entre -1,072 y -1,180 U para las1=0 -1
velocidades de barrido entre S y 100 mU.s • Si se realiza
un pretratamiento de 1 min de duraci6n (después del máximo
cat6dico de intensidades), VI=O es de -1,185 V, que con-
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trasta con el de -1,146 U obtenido cuando la prepolariza­
ci6" es de 15 segundos. De nuevo se encuentra que los po­
tenciales U¡=o son más cat6dicos si la duraci6n del pre­
tratamiento a -2 U es superior al correspondiente a la ap�
rici6" del máximo cat6dico.
Para las disoluciones de ácido propanodioico
0,10 y 0,50 � a pH = 7,00, sin agitaci6n del electrolito
y con 3 y 5 minutos de prepolarizaci6n' cat6dica a -2 U,
respectivamente, U¡=o varía entre -1,490 y -1,668 V Y en­
tre -1,424 y -1,686 U para las velocidades de barrido com
-1
prendidas entre 1 y 100 mU.s •
Para la disolución de ácido b6rico y b6rax a pH=
= 6;30, sin agitaci6n y con un pretratamiento de quince
minutos a -2 U, V¡=o varía entre -1,210 y -1;517 V para
-1
las velocidades de barrido entre 1 y 200 .V.s •
Para un e1ectro1ito determinado, las cargas ca­
t6dicas Q¡ decrecan a medida que aumenta la velocidad de
barrido, simultáneamente con un desplazamientD de U¡=o
hacia valo�es más negativos.
Para la disoluci6n de ácido propanodioico 0,05 M,
sin agitaci6n del electro1ito y con un minuto de prepolari
zaci6n cat6dica; Q¡ varía entre -190,4 y -9,1 mC para las-1
velocidades de barrido entre 2 y 50 mU.s , raspectiva-
mente. Si la prepolarizaci6n cat6dica tiene una duraci6n
de 70 minutos, Q¡ varía entre -95,7 Y -4,0 mC, para las mis
mas velocidades de barrido.
Para la concentraci6n 0,10 M de ácido propano-
dioico, sin agitaci6n del electrolito y con pretratamiento
a -2V de un minuto, Q varía entre -415;7 Y -6,0 me para¡
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-1las velocidades de barrido entre 1 y 100 mV.s • Si la du
-
ración de la prepolarización es de 70 minutos, Ql oscila
entre -264,4 me y -3,1 me entre las mismas velocidades de
barrido.
Se encuentra una diferencia notable entre los
valores de Ql correspondientes a las dos prepolarizacio­
nes realizadas, la cual disminuye a medida que aumenta la
velocidad de barrido.
La agitaci6n también influye en Ql: para una v!,
locidad de barrido determinada, y una prepolarizaci6n a
-2 V durante 1 ó 70 minutos, la agitaci6n del electro lito
hace aumentar Ql. Por su parte, Vl=O se hace más anódico
al agitar la disolución.
Para la concentración 0,10 M, velocidad de barri
-1
do de 10 mV.s y un minuto de prepolarizaci6n catódica,
Ql tiene unos valores de -55,2 me y de 62,4 me, sin agit�
ción y con agitación, respectivamente. Si la prepolariza­
ción 9S de 70 minutos, Ql con agitación es de -2,73 me y
sin agitación de -26,2 me. Para la velocidad de barrido
de 100 mV.s-1 y tanto para un minuto de prepolarizaci6n
como para setenta, Ql es prácticamente igual sin agita­
ción del electrolito que con agitación del mismo. Al au-
mentar la velocidad de barrido la diferencia entre Ql con
agitación y sin agitación, disminuye.
Para las concentraciones 0,50 Y 1,00 M, sin a-
gitación del electrolito y con una prepolarización de un
minuto Q varía entre -2071,5 me y -28,4 me para la pri­, 1
mera y entre -3569,5 me y -44,0 me para la segunda, para
-1
las velocidades de barrido entre 1 Y 100 mV.s , respec-
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tivamente. Para la concentraci6n 0,50 M, velocidad de
-1
'
barrido de 1 mU.s y un pretratamiento de 1 minuto a -2U,
QI es de -2736,0 me trabajando en condiciones de agita­
ci6n vigorosa de"la disoluci6n; a la velricidad de barrido
-1
de 100 mU.s , QI es de -26,6 me, valor prácticamente i-
gual que sin agitaci6n del electrolito.
Así pues, al aumentar la concentraci6n de ácido
propanodioico, con la que disminuye el pH del medio, a i-
gualdad de las restantes condiciones, QI también aumenta.
Para la disoluci6n· de ácido sulfúrico a pH=l,OO,
QI varía entre -225 me y -26 me para las velocidades de
-1
barrido de 5 y 100 mv.s , cuando se trabaja sin agita-
ci6n del electrolito y con una duraci6n de la prepolari­
zaci6n cat6dica de 15 segundos.
Para la disoluci6n de ácido b6rico y b6rax a
pH = 6,30, QI varía entre -35,8 me y -0,53 me para las ve­
loci�ades de barrido entre 1 y 200 mU.s-l, respectivamen­
te, si se trabaja en condiciones de prepolarizaci6n cat6-
dica de quince minutos de duraci6n y sin agitaci6n del e­
lectrolito.
En las disoluciones da ácido propanodioico 0,10
M Y O, SO M a pH = 7,00, trabajando sin agi taci6n del elec­
trolito y con una prepo1arizaci6n de 3 y 5 minutos res­
pectivamente, a -2 U, QI varía entre -75,4 y -0,82 me pa­
ra la primera y entre -906 Y -12,1 me la segunda, para las
-1
velocidades de barrido entre 1 y 100 mU.s , respectiva-
mente.
Para las disolucion.s de ácido propanodioico a
pH =- 7,0 se encuentran unos valores de QI superiores a las
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de las disoluciones de ácido bórico y b6rax a pH = 6,30,
aunque los valores de UI=O son más catódicos en el primer
caso que en el segundo.
IU.3.7.2) REGION ANOOICA DEL PRIMER SEMICICLO
Considerando la totalidad de las curvas poten­
ciadinámicas obtenidas para los distintos electrolitos e�
tudiados, se encuentra que hay pocas diferencias morfoló­
gicas de una a atTa. Las �nicas dif�rencias aparecen en
la región anódica de la curva potenciodinámica: en algu­
nos casos se encuentra la existencia de un hombro y en o­
tros se obtiene un máximo. A continuación puede ó no obte
nerse situación estacionaria.
No se detecta la existencia de máximos potenci2
dinámicos para ninguna de las disoluciones de ácido pro­
panodioico a pH menor que 2,10. Para las concentraciones
0,05 M Y 0,10 �, los valores de la intensidad presentan
una variaci6n notable en el entorno de V1=0; en cambio p�
ra las concentraciones 0,50 M Y 1,00 M dicha variación es
mucho más suave. En ambos grupos de concentraciones se ob
serva un hombro de corriente a potenciales más anódicos
que V1=0 y concretamente en un entorno amplio de -0,7
V
sL la duración de la polarización catódica previa (a -2V)
es de un minuto. Sin embargo, para las concentraciones
0,05 M Y 0,10 r'I, la variación de la intensidad an6dica p!!.
ra tal hombro es mucho menor que para las concentraciones
0,50 Y 1,00 M.
Para las mismas disoluciones 0,05 y 0,10 M y
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despu's del citado hombro, aunque la intensidad tiende a
estabilizarse, no se encuentra situación estacionaria aún
al potencial de 2,9 V, excepto a la velocidad de barrido
-1
de 100 mV.s ; a dicho potencial, la intensidad sigue au-
mentando. Para las concentraciones 0,50 y 1,00 M tampoco
se obtienen condiciones estacionarias claras, encontrándose
a velocidades de barrido altas que la intensidad an6dica
decrece muy lentamente al potencial de 2,9 V. Aunque en e!
te último caso la forma del conjunto de la curva es la de
un máximo� éste es muy ancho y llano y por tanto, se separa
totalmente del concepto de m'ximo potenciodinámico asocia­
do a la formaci6n de una especie electroquímica a un poten-
cial definido.
Cuando para las concentraciones 0,05 y 0,10 M se
ha realizado un pretratamiento a -2V de 70 minutos de dur�
ción, la forma de la curva potenciodinámica difiere de las
anteriores en que en este caso no presenta hombro de co­
rriente.
ConsiderandD la posibilidad de que los hombros
mencionados pudieran ser debidos al electrolito, 8e rea­
lizó un estudio comparativo con disoluciones de ácido b6-
rico y bórax a pH=6,30, con disoluciones de ácido su1f6ri­
co a pH=l,OO y con disoluciones 0,10 y 0,50 M de �cido pr2
panodioico llevadas a pH=7,OO con NaOH. Aunque para las di
soluciones de ácido b6rico, la duraci6n de la prepolariza­
ci6n catódica fue de quince minutos, se encontr6 tambi'n en
este caso el citado hombro de corriente, esta vez pr6xi.o
a -0,8 V. En este electrolito, las curvas potenciodinámi­
cas obtenidas son muy parecidas a las que se encuentran
para las concentraciones 0,05 y 0,10 " de 'cido propano-
-327-
dioico con una prepolarización de un minuto. La única dife
rencia morfológica es que para las disoluciones de ácido
bórico siempre se obtiene una inten9idad de corriente anó­
dica estacionaria. Tambi�n se encuentra hombro de corrien­
te cuando se utiliza la disolución de ácido sulfúrico a
pH=l,OO (aunque en este caso, la duración del pretratamie�
t� a -2V ha sido de quince segundos); para esta disoluci6n,
sin embargo, no se encuéntra estabilización de corriente
aún a potenciales tan anódicos como 2,9 U, aumentando la
intensidad en mayor proporci6n que para las curvas prece­
dentes.
También las curvas potenciodinámicas correspon­
dientes a las disoluciones de ácido propanodioico 0,10 y
0,50 � a pH=7,00 presentan hombros de corriente en algunos
casos, concretamente a potenciales próximos a -0,9 y -1,1
V; respectivamente� Sin embargo, para la disolución 0,10 M
a pH=7,00 y una velocidad de barrido de 5 mV.s-l y para la
disolución 0,50 M a pH=7,00 y velocidades de barrido igua-
-1
les o superiores a la mU.s , se obtienen sendos máximos
potenciodinámicos inmediatamente despu�s de V1=0' siendo
estos los únicos casos en que se han encontrado máximos.
Aparte de las diferencias que se han citado ante
riormente, encontradas en una zona anódica de potenciales
pr6xima a V , existen otras para potenciales m&s an6dicos.1=0
Estas son que las intensidades Y la morfología de la curva
a potenciales próximos y superiores a 0,4 V dependen del
electrolito, de la velocidad de barrido de potenciales y
del pretratamiento a -2V.
En primer lugar consideraremos las disoluciones
0,05, 0,10, 0;50 Y 1,00 M de ácido propanodioico. Para una
-328-
prepolarización catódica de 1 min de duración, sin agita­
ción del electrolito y a igualdad de velocidades de barri­
do, los valores de lO 4V correspondientes a las concentra-,
ciones 0,05 y 0,10 M por una parte, y a las concentracio-
nes 0,50 y 1,00 por otra, son muy parecidos entre sí. En­
-1
tre 2 y 50 mV.s , lO 4V varí� entre: a) 0,0051 mA y 0,126,
mA para la concentración 0,05 M; b) 0,0054 mA y 0,128 mA
para la 0,10 M Y c) 0,0300 mA y 0,306 mA para la 1,00 M.
Para la concentración O,�O M y velocidad de barrido de 50
-1
mV.s , IO,4V tiene un valor de 0,323 mA. A igualdad de
condiciones que para los electrolitos precedentes, la di­
solución de H2SO 4 a pH = 1,00 p r esenta valor es de lO 4V,
siempre mayores que los correspondientes a las disolucio-
nes de ácido propanodioico. Así, por ejemplo, a 50 mU.s-l,
lO 4V es de 0,496 mA.,
Para las disoluciones a pH = 7,00, la situación
es distinta. A igualdad de las restantes condiciones, las
disoluciones de áci do b6r ico y bórax a pH = 6,30, pr esentan
valores de lO 4V que varían entre 0,0044 mA y 0,104 mA pa-, -1-1
ra las velocidades de barrido entre 2 mU.s y 50 mU.s •
Para una velocidad de barrido determinada, IO,4V (igual a
1 es menor q�e para todos los casos precedentes.
s
Para las disoluciones de ácido propanodioico a
pH = 7,00 Y con los pretratamientos indicados anteriormen­
te (3 y 5 minutos a -2 V), Io,4V varía entre: a) 0,0197 y
0,135 mA para la concentración 0,10 PI a pH = 7,00 y b)
O ,0140 Y 0,130 mA para la 0,50 M a pH = 7,00. Estos son va­
loras netamente superiores a los correspondientes a las di
soluciones saturadas de ácido bór Leo y bórax a pH = 6,30.
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Si se realiza un pretratamiento a -2 V hasta más
allá del máximo cat6dico se obtienen unos resultados dis­
tintos. Con un pretratamiento de 70 min a -2 V, sin agita­
ción del electrolito, IO,4V varía entre: a) 0,0032 mA y
0,074 mA para la concentraci6n 0,05 M Y b) 0,0044 mA y
0,074 mA para la 0,10 M. Estos son valores inferiores a los
corrBspondientes a un pretratamiento de lmin a -2 V. Para
la disolución de �cido 5ulf6rico a pH=l,OO y velocidad de
-1
barrido de 50 mV.s ,si el pretratamiento es de 1 min a
-2 V, IO,4V es de 0,111 mA, que contrasta con el de 0,279
mA obtenido cuando se realiza la prepolarizaci6n durante
15 segundos. Se encuentra, por tanto, que lO 4V disminuye,
si se realiza el ciclo potenciodinámico después de una pr�
polarización cat6dica de duración superior a la correspon­
diente a la aparición del máximo cat6dico.
La agitación influye sensiblemente en la inten­
sidad en el intervalo de potenciales correspondiente a la
región cat6dica del primer semiciclo de la curva, mientras
que, en la región an6dica y a potenciales algo más an6di­
cos que VI=O' la agitaci6n no influye en los valores de la
intensidad.
IV.3.7.3) SEMICICLO DE RETORNO CORRESPONDIENTE A LA CURVA
POTENCIODINAMICA (1)
Para esta región de la curva potencio dinámica P2
demos distinguir dos zonas. La primera corresponde a la zo
na de potenciales con intensidad anódica. En ella, la in­
tensidad decrece en todos los casos hasta hacerse nula a
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valores de potencial m's positivos que VI=O. No hay dife­
rencias morfo16gicas entre las distintas curvas realizadas
y siempre se encuentra una caída exponencial de la inten­
sidad.
La segunda zona es la correspondiente a los po­
tenciales con corriente cat6dica. Esta empieza a valores
más positivos que VI=O. No obstante, no existe una corrien
te cat6dica sustancial sino hasta valores "más negativos
que V1=0' por lo que antes de este punto la corriente debe
ser capacitiva. Calculando los valores de intensidad cat6-
dica en la segunda zona, se encuentra que estos son mucho
menores que los correspondientes al primer semiciclo pote�
ciodinámico. Los valores de I_2V(f) recogidos en las ta­
blas (IV.3.1, 3, 5, 7, 12, 14 y 16) contrastan sensible­
mente con los de I_2V(i) correspondientes.
Tampoco se encuentra en dicha segunda zona nin­
gún punto característico. La intensidad cat6dica aumenta
de forma exponencial hasta -2 V en todos los casos, cuyos
valores de intensidad dependen de la agitaci6n del electro
lito y de la duraci6n del pxetratamiento a -2 V efectuado
antes del ciclo. Este último factor no debe extraRar, da­
da su influencia en el primer semiciclo.
Los valores de 1_2V(f) y de QIII en las tablas
(IV.3.2 y 4) (para las concentraciones 0,05 M Y 0,10 M de
ácido propanodioico), dependen claramente de la duración
del pretratamiento a -2 V. Se encuentra igualmente que los
valores de la intensidad cat6dica en esta zona son mayores
con la agitaci6n del electrolito.
otro hecho digno de menci6n es que si el barrido
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pótenciodinámico se extiende hasta 2,9 V o valores supe­
riores, la corriente cat6dica en el semiciclo de retorno
es menor que cuando el potencial más an6dico es de 0,4 V.
IV.3.7.4) SECUENCIAS CICLO POTENCIODINAMICO-REDUCCIDN
A - 2 V
En las fig. (IV.3.1l, 12 y 13) se han represen­
tado las curvas típicas de reducción a -2 V con el electro
do limpio.o bien recién oxidado mediante un ciclo potenci2
dinámico entre -2 V y 0,4 V o bien entre -2 V Y 2,9 V, pa­
ra las concentraciones 0,05 y 0,10 M de ácido propanodioi­
ca. La curva es muy similar en todos los casos: al aplicar
el pulso (con agitaci6n vigorosa del electrolito), se en­
cuentra una zona de corriente cat6dica baja, a la que si­
gue un máximo. Después de dicho máximo, la intensidad ad­
quiere un valor estacionario independiente de las operaci2
nes previas. Sin embarrgo, los valores de la intensidad de
la etapa precedente a la estacionaria dependen de las ope­
raciones previas, encontrándose para ésta los siguientes
resultados:
a) después de la secuencia 1ª reducci6n a -2 V
(1 min)/ciclo potencio dinámico (1) entre -2 V Y 0,4 V (6
2,9 V), la 2§ reducci6n a -2 V presenta unos valores ne­
tamente superioras a los obtenidos después de la secuencia
11 reducci6n a -2 V (70 minutos)/ciclo potenciodinámico
(1) entra -2 V Y 0,4 V (6 2,9 V).
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b) las curvas correspondientes a la segunda re­
ducci6n a -2 V son iguales, independientemente de la velo­
cidad de barrido de potenciales del primer ciclo mientras
la primera reducción a -2 U tenga la misma duración.
c) después de la secuencia lª reducción a -2 V
durante 1 (6 70) min / ciclo potenciodinámico (1) entre -2
U Y 0,4 U, la segunda reducci6n a -2 U presenta intensida­
des catódicas netamente superiores a las obtenidas después
de la secuencia la reducci6n a -2 U durante 1 (6 70) min /
cicla potenciodinámito (11) entre -2 U Y 2,9 V.
IV.3.8) INTERPRETACION DE LAS CURVAS POTENCIODINAMICAS
IU.3.8.l) FDRMACION DE OXIDO
Existen muchas pruebas de que para todas las cur
vas potenciodinámicas estudiadas y entre -2 y 0,4 V (o
bien entre -2 y 2,9 V) tiene lugar la formaci6n de una pe­
lícula de óxido:
a) los valores de intensidad catódica del segun­
do semiciclo son sustancialmente inferiores a los corres­
pondientes al primero.
b) para el ciclo potenoiodinámico ttn sin etapa
de reducción intermedia entre éste y el ciclo (1), solamen
te se encuentra una corriente an6dica distinta de cero a
potenciales próximos al más positivo en que finaliza el
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pri.er semi ciclo del ciclo (1).
e) al realizar un segundo ciclo potenciodinámico
para un intervalo de potenciales desplazado hacia valores
más anódicos, solamente se encuentra intensidad anódica
distinta de cero a potenciales pr6ximos al más positivo
del ciclo precedente y la forma de la curva correspondien­
te al segundo ciclo es igual a la expuesta en la fig.
(IV.3.1).
IV.3.8.2) COEFICIENTE DE RUGOSIDAD DEL ELECTRODO
El valor del coeficiente de rugosidad del elec­
trodo calculado para esta técnica es de 1,25, el cual coin
cide sensiblemente con el determinado para la etapa Z de
las curvas galvanostáticas (1,27).
Para la disolución acuosa saturada de ácido b6-
rico y bórax a pH = 6,30, la carga an6dica potenciodinámica
designada por QII es del orden de 7 mC (contando desde
VI hasta el potencial de 2,9 V), mientras que la carga=0
neta mínima para las curvas galvanostáticas a partir de la
que se determina en este caso el coeficiente de rugosidad
es del orden de 20 mC. Por lo tanto los cambios de pendia,!!
te galvanostática hallados al principio de la curva galva­
nostática (etapas X a y) deben co�respondar a una varia­
ción de las propiedades estructurales de la película. Este
resultado se halla de acuerdo con 108 resultados de la
secci6n IV.2.4.2.
La hip6tesis de la producci6n potenciostática de
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óxido a -2 V después del máximo catódico de intensidades
encuentra nuevo soporte al estudiar las curvas potenciodi­
námicas para las concentraciones de ácido propanodioico
0,05 M Y 0,'10 M Y para las dis�luciones de ácido sulf�ri­
co a pH= 1,00. En primer lugar, los valores de la corrien­
te catódica entre -2 V Y V1=0 son sensiblemente inferiores
a los que se encuentran si se realiza dicha prepolariza­
ción sólo hasta el máximo catódico. Por otra parte, con u­
na reducción a -2 V durante el tiempo suficiente como para
sobrepasar el máximo catódico potenciostático, se encuen­
tra corriente anódica a potenciales más negativos que los
correspondientes a una prepolarización de duración hasta
el máximo catódico. Las intensidades correspondientes a la
región anódica del ciclo potenciodinámico (1), para una du
ración de la prepolarización superior a la precisa para la
aparición del máximo catódico, son significativamente in­
feriores a las que se encuentran si se prepolariza el ele�
trodo hasta dicho máximo catódico.
Así pues, seg�n el esquema interpretativo ante
rior, después del máximo catódico a -2 V se produce un ti
po de óxido que dificulta el desprendimiento de H2 en la
región cat6dica del primer semiciclo. Esta película inicial,
obtenida antes de realizar el ciclo potenciodinámico, pr�
senta una conductividad iónica inferior a la del óxido de
positado sobre el electrodo prepolarizado sólo hasta el m!
ximo cat6dico. En la técnica galvanostática se encuentra
una prueba significativa a favor de esta �ltima hip6tesis:
si se realiza un pretratamiento a -2 V de duración muy s�
perior a un minuto, las variaciones iniciales de le pen­
diente galvanost�tica tienden a desaparecer.
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IV.3.8.3) REDUCCION A -2 V vs. (CS DEL ELECTRODO OXIDADO
Seg6n los resultados experimentales de esta eac
-
ci6n, na es posible aceptar que la destrucci6n a -2 V de
la película de 6xido generada potenciodinámicementa, tie­
ne lugar por causa de una simple reducción eleotroquímica.
Durante la polarizaci6n cat6dica, la película es buen con
-
ductor electr6nico y mal conductor i6nico. Aunque no sa pus-
da descartar absolutamente la posibilidad de una reducci6n
por inversi6n del sentido del frujo i6nico,' se postulan cBo
.0 causas probables de la destrucci6n de la película, la
acidez del medio y la penetraci6n de protones a favor del
campo eléctrico. En medio ácido existe una disoluci6n quí­
mica del 6xido; sin embargo, la eliminaci6n efectiva pue­
de ser acelerada por la penetraci6n de protones, loe cua­
les debilitarían los enlaces Al-O al rormar la especie OH­
o incluso H20 (que hidrataría la película favoreciendo la
conducci6n i6nica). Dado que no existe destrucción de la
película mientras no haya un desprendimiento intenso de
HZ' la misma carga espacial creada por los iones atr8pado�
en el interior de la película, motivaría la repulei6n e18::
trostática de los iones A13+, que podrían disolverse "el!
mente sn el medio. Sin embargo, por las mismas considera­
ciones qua las de la secci6n IV.l.2, sI metal nunca deba
quedar enteramente libra de 6xido.
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IV.3.B.4) POTENCIAL DE INTENSIDAD NULA
Se ha encontrado que el potencial V1=0 depende
considerablemente de todas las variables estudiadas: el e­
lectrolito, la agitaci6n, el pretratamiento cat6dico a -2
V Y la velocidad de barrido de potenciales. Este hecho y
la variación sustancial de la intensidad en el entorno de
VI=O permite deducir que a potenciales pr6ximos a este va­
lor coexisten una corriente anódica y otra catódica.
Esta hip6tesis encuentra a6n mayor sustento en
el c�lculo de los potenciales de formación de óxido y de
desprendimiento de hidr6geno para el electrodo de Al.
Aplicando la ecuación de Nernst, se calcula un
potencial de desprendimiento de H2 de -0,66 V vs. ECS pa­
ra disoluciones de pH 7,00 Y 1,50, respectivamente. Sin
embargo, se han encontrado spbretensiones de hidr6geno pa­
ra el electrodo de Al de 0,58 V e incluso superiores (97),
llegando a 0,78 V en algunos casos. Dicha sobretensi6n de­
pende considerablemente de la intensidad que circula por
el sistema, con una valor de 0,58 V si la intensidad es de
-1 mA/cm2 y de 0,78 V si es de -1 A/cm2• Por lo tanto es
de esperar que en nuestro caso el desprendimiento de hidr2
geno cese a potenciales mucho más cat6dicos que el calcu­
lado según la expresi6n de Nernst.
Por otra parte, según la referencia (98), los
potenciales de los procesos
Al+3 + 3.- = Al (medio muy ácido)
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+
Al(OH)3 l' 3H + 3e = Al-+ 3 H20 (media poco
ácido o neutro)
o
a 25 C son, respectivamente:
E = -1,905 - 0,0197 lag [Al-\-3] V v s , ECS.
E = -1,792 - 0,059 pH. V vs. ECS.
Por lo tanto, a potenciales correspondientes a
un entorno amplio de VI=O tendremos tanto la oxidación del
Al como la reducción de los protones (libres o en forma
complejada con el ani6n).
IV.3.8.5) DISOLUCIONES DE pH ACIDO
En este punto se sugiere una posible interpreta�
ció n de los hombros de corriente observados a potenciales
más positivos que V1=0. En la regi6n en que predomina la
corrIente cat6dica, la corriente anódica es muy inferior
a esta última. A medida que la corriente catódica disminu­
ye, la an6dica se hace relativamente mayor hasta que el b�
lance es favorable para obtener una corriente total posi­
tiva.
Se postula que las curvas potenciodinámicas ex­
perimentales correspondientes a pH ácido están constitui­
das por la suma de tres procesos diferentes, según se re­






19) el de la oxidaci6n anódica del metal (1),
mediante el cual se obtiene óxido de Al.
2º) el de la reducción del di�cido (11).
3Q) para explicar el aumento lento de la inten­
sidad después del hombro de corriente, se postula un ter­
cer proceso consistente en la disolución del ion Al+3 en
el medio (111), el cual se halla en relaci6n directa con
la formación de películas de óxido porosas.
Las disoluciones de pH ácido presentan mayor ca�
tidad de material reducible y por tanto, a un potencial d�
terminado presentan una intensidad de reducci6n mayor que
las de menor acidez. De este modo se obtienen hombros de
corriente marcados para las disoluciones 0,50 y 1,00 M de
ácido propanodioico (fig.(IV.3.30». Para las disoluciones
0,05 y 0,10 M, la curva de reducci6n se halla situada a
potenciales más negativos; entonces se obtienen hombros de
corriente poco acentuados (fig. (IV.3.31». Se supone que
la razón de que no se observe ningún punto característico
en la zona catódica es que, én primer lugar, la intensidad
de reducci6n es alta a los potenciales de aparici6n del
máximo anódico y en segundo lugar que la altura del citado
máxi�o anódico puede venir considerablemente recortada por
el hecho de que inicialmente el electrodo ya posea una pe­
lícula de óxido residual.
Esta explicación halla soporte en las curvas po­
tenciodinámicas encontradas para las disoluciones de ácido
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propanodioico a pH = 7,00. Aunque el máximo hallado a velo­
cidades de barrido altas sí corresponde a la formación de
película insoluble �iendo una zona de disoluci6n activa),
se observa que el máximo desaparece a velocidades de barri
do bajas; en este �ltimo caso, el trazado de la curva po­
tenciodinámica es el de un electrodo oxidado. las veloci­
dades de barrido lentas desplazan el punto V1=O de la cur
va hacia potenciales más positivos, debido a que las espe­
cies reducibles tienen más tiempo para difundirse, con lo
cual queda a�n más encubierta la zona de oxidaci6n del me­
tal (máximo más o menos acusado en funci6n del estado ini­
cial del electrodO). Por otra parte, las velocidades de
barrido lentas favorecen la compacidad y el carácter pasi­
vante de la película de 6xido formada (79).
Comparando entre sí las curvas potenciodinámicaa
correspondientes a las disoluciones de ácido propanodioico
resulta que IO,4V aumenta al aumentar la concentraci6n del
diácido. Confrontando estas curvas con las que se obtienen
con el ácido sulfúrico a pH = 1,00, se encuentra que IO,4V
es mayor que para cualquiera de las concentraciones de áci
do propanodioico estudiadas. En principio estas curvas se
pueden interpretar aceptando que el 6xido producido posee
unas propiedades estructurales dependientes del electroli­
to de trabajo; a un potencial determinado, la intensidad
an6dica es mayor a medida que la película de óxido posee
mayor conductividad i6nica. Entonces, la película obteni­
da en presencia de ácido sulf�rico presentaría una conduc­
tividad 16nic8 superior 8 la que se produce cuando se tra­
baja con ácido propanodioico.
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Debe existir una relaci6n directa entre la con­
ductividad i6nica de la película y la disoluci6n del ca-
ti6n en el electrolito por migración directa desde el elec
trodo. Siejka y Ortega (56) han discutido ampliamente la
relaci6n de este �ltimo proceso con la formaci6n de pelíc�
las porosas en 'cido sulf�rico. Por 10 tanto es aceptable
suponer que la corriente de disoluci6n met'lica es mayor
para el 'cido sulf�rico a pH = 1,00 que no para las disolu
ciones de 'cido propanodioico estudiadas.
En este punto cabe considerar la posibilidad de
una oxidaci6n del di'cido org'nico. Sin embargo es improb�
ble que este hecho se dé en una extensión apreciable. Se
precisaría una corriente electr6nica significativa que se
traduciría en un desprendimiento gaseoso sobre el electro­
do ( evolución de 02 ), el cual no se observa. M. Shimura
(99) anodizando Al en presencia de los ácidos ox'lico y
malónico no encontró ningún otro compuesto orgánico ni en
el baño ni en la película m'e que los propios del electro­
lito de trabajo. Por otra parte, se encuentra que las pe­
lículas de óxido obtenidas en presencia de '�ido propano­
dioico son adherentes, compactas y pasivantes, por lo que
se reduce la posibilidad de una contribución electrónica
significativa en el sentido anódico. Además, para el ácido
sulfúrico, que no presenta reacci6n electroquímica en es­
tas condiciones, se obtienen valores de 12,9V superiores
a los correspondientes a las disoluciones de ácido propa­
nodioico. Con la finalidad de dar un soporte global a es­
tas afirmaciones se pospone en este punto la discusión has
ta contrastar los resultados con los de la técnica poten-
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ciostática.
IV.3.8.6) DISOLUCIONES A pH NEUTRO
Al estudiar la reducción potenciostática a -2 V
de las disoluciones de ácido propanodioico a pH,.,. 7,00 se
encontró que las intensidades eran de -1,1 mA para la con­
centración 0,1 JYI a pH = 7,00 después de tres minutos de a­
plicado el pulso, y de -11,4 mA pera la 0,5 PI a pH == 7,00,
a los cinco minutos de aplicar dicha operación. Estos val�
res correspondían a situaciones prácticamente estaciona­
rias, aunque se observaba que la intensidad aumentaba muy
lentamente. Ya se observó que, especialmente en el segundo
caso, la intensidad de la reducción era muy alta. A título
comparativo se cita la intensidad catódica correspondiente
al máximo al potencial de -2 V para el 'cido propanodioico
0,5 M, que es de -7,9 mA. Entoncss se interpretaron las
curvas a -2 V para las disoluciones 0,10 PI Y 0,50 M a pH­
= 7,00 como el resultado de una destrucción ef·ectivs de la
película de óxido natural por la alcalinización local del
electrodo y por la disoluci6n causada por el ani6n del di­
ácido, apoyada la 61tima afirmación en que dicho ani6n mo­
tiva corrosión crateriforme sobre el Al. Después de reali­
zar las curvas potenciodinámicas para este electrolito se
confirma el poder destructor de la película de 6xido por
el dianión, ya que éstos posesn una for.a .uy si.ilar a
las obtenidas sn presencia de otros aniones agresivos 00.0
el Cl-, NO; y SO: (79). Para éstos se halla a partir de u­
na velocidad de barrido potelllciodinállllico un .áxillllo que
-343-
corresponde a la disoluci6n activa del metal.
Para la concentración de ácido propanodicico
0,10 M a pH = 7,00 solamente se halla un máximo, y aún éste
es poco acusado (ancho y llano), a la velocidad de barrido
de 5 mV.s-l• La disolución de ácido bórico y bórax a pH =
= 6,30 no presenta ningún máximo potenciodinámico. Aún con
un pretratamiento a -2 V de 20 minutos de duración para la
disolución de ácido propanodioico 0,10 M a pH = 7,00 no se
halla ningún máximo potenciodinámico a la velocidad de
barrido de 100 mV.s-l (recordemos que en este caso la in­
tensidad catódica aumenta ligeramente con el tiempo de po­
larización a -2 V). Comparando los valores de V1=0 para las
concentraciones 0,10 Y 0,50 M a pH = 7,00 se encuentra que
los correspondientes a la primera son ligeramente más cat6-
dicos y todos ellos poseen valores aproximadamente iguales
a los obtenidos por Rozenfe1'd y colaboradores en disolu­
ciones de Cl-, NO; y SO; a pH neutro. Oado que en estos ca
sos se detecta ya máximo potenciodinámico para la velocl-
-1
dad de barrido de 5 mV.s y concentraciones 0,01 N Y que
a pH = 7,00 la concentración de la especie -OOC-CH2-COO- es
. -2 á
-1
de 9,53.10 M para la 0,10 M del di cído y de 4,78.10 M
para la 0,50 M, se deduce que la agresividad del diani6n
malonato es mucho menor que la del Cl-, 50; y NO;.
La forma de las curvas a velocidades de barrido
bajos no presenta ningún máximo. Sin embargo, a potencia­
les bastante catódicos, próximos a V1=O por la zona an6di­
ca, la intensidad de corriente aumenta con una pendiente
notable. Para la concentración 0,10 11" a pH = 1,00 y \/e10ci-
-1
dades de barrido iguales ó menores a 5 naV.s ,la intensi-
-344-
dad aumenta sustancialmente desde 0,9 V. A velocidades de
barrido superiores, la intensidad tambi�n crece, aunque es
ta vez en mener proporción (con -r e sp e c t o a las velocidades
de barrido más bajas).
Si comparamos las curvas potencio dinámicas corres
pendientes a las disoluciones de ácido propanodioico a pH=
=7,00 con las obtenidas para la disolución de ácido bórico
y bórax a pH = 6,30, se encuentra que al aumentar la velo­
cidad de barrido disminuye la diferencia relativa entre los
valores de Io,4V de las primeras con respecto a las segun­
das.
Por otra parte, se encuentra que los valores de
I_2V(f) son mucho menores que los de I_2V(i)' de donde re­
sulta que en el recorrido anódico de la curva potenciodi­
námica se produce óxido.
Así pues, para las disoluciones de ácido propa­
nodioico 0,10 PI Y 0,50 M a pH = 7,00 se plantea la existen­
cia de dos fenómenos competitivos en la zona anódica del
primer semiciclo potenciodinámico:
lQ) formación de óxido, puesta en evidencia por
la notable diferencia entre 1_2V(f) y 1_2V(i).
2Q) disolución del metal como consecuencia de la
perforación de la película, penetración en la misma y com­
plejación con el catión metálico, por el dianión.
Conforme la velocidad de barrido aumenta, la di­
soluci6n del metal en el electrolito disminuye, debido pr2
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bablemente a la mayor velocidad de formación del óxido.
En las curvas con máximo, el descenso brusco de la inten­
sidad después del mismo debe corresponder a una pasivación
del electrodo; sin embargo, ésta no es suficiente como pa­
ra impedir la continuada agresión del electrodo por el e­
lectrolito.
Comparando los resultados obtenidos para las di­
s o 1 u e Lo n e s d e ácid o pro pan odio i e o a p H = 7 , O O con los ca r r e!!.
pondientes a las disoluciones de Cl-, SO: y NO; se deduce
que la agresión del anión sobre el electrodo es menor en
el primer caso. Este hecho puede interpretarse en función
del tamaño del anión. La producci6n de óxido en la región
an6dica de la curva potenciodinámica requiere que el anión





Con el fin de completar la informaci6n acerca
del comportamiento anódico del electrodo de Al en las di­
soluciones de ácido propanodioico, se ha realizado el es­
tudio potenciostático del mismo para valores de potencial
correspondientes a las corrientes de oxidaci6n en las cur­
vas potenciodinámicas.
Los potenciales aplicados respecto al ECS, han
sido de 1,00, 1,50, 2,00, 2,50, 3,00, 3,50, 4,00, 4,50,
5,00, 6,00, 7,00, 8,00, 9,00 Y 10,0 V.
Las concentraciones de ácido propanodioico estu­
diadas son las mismas que se han especificado anteriormen­
te. Igual que en el caso de las técnicas galvanostática y
potenciodinámica, se comparan los resultados obtenidos pa­
ra dicho diácido con los correspondientes a disoluciones
saturadas de ácido b6rico y bórax a pH = 6,30 Y disolucio­
nes de áci do sul fúr ico a pH = 1,00.
En los ensayos previos realizados para la técni­
ca potenciostática se ha encontrado la necesidad de subdi­
vidir .Lae curvas i - t en tres regiones. Cada una de estas
regiones corresponde a un intervalo de tiempo concreto y
se han registrado con la base de tiempos adecuada. La ra­
z6n de esta subdivisión radica en que para poner de mani­
fiesto los posibles puntos característicos de las curvas
i - t, éstas deben registrarse durante un tiempo suficien­
temente largo. Así pues, denominaremoe:
a) Regi6n 1: la que comprende los 0,5 segundos
iniciales. En ella se detecta el comienzo de proceso anó­
dico. Este tramo de la curva 8e registra mediante el 05ci-
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loscopio de rayos cat6dicos, sincronizando el tiempo cero
con un "trigger". Los datos experimentales se recogen del
registro fotográfico debidamente ampliado.
b) Regi6n 11: la que comprende el intervalo de
tiempo entre 0,5 segundos y 10 segundos.
c) Regi6n 111: la que comprende el intervalo de
tiempo entre los 10 segundos y los noventa minutos.
IV.4.l) INTRODUCCION TEORICA
IV.4.l.l) ECUACION CINETICA APROXIMADA
A partir de la expresi6n general correspondien­
te al comportamiento an6dico ideal de los metales válvula
(ec. 1 V .3.3), se puede obtener la ecuaci6n cinéti ca que





M t dt 1'1.= nF�B











Dividiendo esta ecuaci6n por i y considerando la
igualdad matemática
-349-
(dCl/ i� =__1 (::)�t "J. i2 �t �" (IV.4.2)
resulta, después de reagrupar términos:
(IV.4.3)
A partir de esta· ecuaci6n y considerando que
ln(i/A) es muy poco sensible a la variación de i, ya que
i »A, se deduce que l/i es, muy aproximadamente, una fu�
ci6n lineal del tiempo. Este comportamiento ha sido veri­
ficado experimentalmente por Dignam y Goad (107) en diso­
luciones no acuosas de pentaborato amónico en etilengli-
col.
Por otra parte, de la ecuación de conductividad
iónica en las películas formadas sobre los metales válvu­
la,
i = A. exp (B E) (IV.2.53)
se puede deducir, tomando logaritmos neperianos:
i
In = B E (IV.4.4)
A




de donde resulta, considerando que 't = E X




IV.4.1.2) MODELOS FISICOS DEL CRECIMIENTO DE PELICULAS
ANODICAS PASIVAS
Se han propuesto varias teorías para explicar
los resultados cuantitativos de las curvas i - t potencios­
táticas y las ecuaciones del crecimiento de la película p�
si va en función del tiempo. Experimentalmente, se encuen­




K i '" K � In t (IV.4.8)-=
en donde X es el espesor de la película pasivante; Kl, K2'
Ki Y K� son constantes y t es el tiempo. Por lo tanto, las
teorías que se proponen deben llegar a una expresión del
tipo (IV.4.7) o (IV.4.8), lo cual constituye un test de
validez. Sin embargo, en las determinaciones experimenta­
les hay que tener en cuenta que si la variación en X no es
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sufici�nte, las ecuaciones (IU.4.7) y (IV.4.8) son prácti­
camente equivalentes (109).
IV.4.l.2.1) MODELO DE MOTT y CABRERA
Tal y como fue enunciada la teoría de Mott y Ca­
brera en 1948 (27), el modelo supone que:
a) el crscimiento de la película es debido a la
migraci6n de los cationes metálicos hacia la interfacie
óxido-electrolito; en la cual reaccionan con el electroli­
to formando óxido.
b) la migración de los cationes viene motivada
por el campo eléctrico en el interior del óxido.
c) el campo eléctrico es constante en el interior
de la película.
d) la etapa determinante del proceso es la migr�
ción del catión desde el metal hasta el 6xido, en la inter
facie metal-óxido.
Esta teoría conduce a una ecuación de crecimien­
to de la película de óxido del tipo (IU.4.8).
IV.4.1.2.2) MODELO DE FEHLNER Y MOTT
El modelo de Fehlner y Mott (110) constituye una
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modificaci6n del anterior y supone las siguientes hip6te­
sis:
a) el crecimiento de la película es debido al
transporte de los aniones.
b) la etapa déterminante del proceso es la de la
migraci6n de un ani6n desde el electrolito hasta la pelí­
cula, en la interfacie 6xido-electrolito.
c) el campo el�ctrico en la película �s homog'-
neo.
d) la energía de activaci6n de la etapa determi­
nante aumenta linealmente con el espesor de la película.
Considerando estos hechos se obtiene una ecua­
ci6n de crecimiento del tipo (IV.4.7).
IV.4.1.2.3) MODELO DE SATO y COHEN
Sato y Cohen (111), estudiando el comportamiento
an6dico del Fe en disoluciones reguladoras de boratos a
pH = 8,4, encontraron que la densidad de corriente, i, el
potencial, V, y la carga acumulada en la película de óxi­
do, Q , cumplían la ecuación empírica:T
i = K exp(mV - QT/n) (rV.4.9)
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en donde K, m, n son unas constantes determinadas.
Para explicar la anterior dependencia idearon un
mecanismo consistente en la permutación de una monocapa de
6xido con otra del metal. La teoría conduce á una expre­
sión del tipo (IV.4�7) pata la tácnica potenciostática
(112). Sin embargo, el mecanismo parece improbable aún pa­
ra películas muy delgadas (lOª).
IV.4.l.2.4) MODELO DE CHAO, LIN Y MACDONALD
Se basa en las siguientes hipótesis:
a) la película pasivante posee una concentración
elevada de defectos. Estos pueden ser, de acuerdo con la
notación de Kroger-Vink: V x', V _ , e; h· (según se encuen
M o
-
tra en estudios de altas temperaturas). Según dicha nota-
ción, Xy indica que la especie X ocupa la posici6n reticu­
lar de la Y; VM es una v�cante metálica; e y � indica eleE
tr6n y hueco de carga positiva, respectivamente. El super­
índice M indica dos cargas positivas y el ' una negativa
(V , indica una vacante metálica con X cargas negativas).
MX
b) la película pasivante se considera un semi­
conductor incipiente. Por lo tanto, el campo el�ctrico de­
pende de las características químicas y el�ctricas de la
película y es independiente del espesor de la misma.
c) Las especies e' y h· están en sus estados de
equilibrio en el interior del 6xido y los procesos de trans
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ferencia electr6nica o que implican huecos electr6nicos
vienen controlados en una de las dos interfacies.
d) el crecimiento de la película viene controla­
do por el transporte de las vacantes en el interior de la
misma. Las vacantes que se consideran son met�licas (V �,)M
Y de 6xido (V _) y se suponen en sus estados de equilibrio
o
en las interfacies.
e) En la interfacie metal-6xido se suponen las
siguientes reacciones:
(rV.4.l0)
m + V x.' = M + xe'
M PI
(IV.4.ll)
en donde m representa un átomo de metal en el metal y MM
un cati6n del metal en la película.
En la interfacie óxido-electrolito:
v ... H O = 2 H-+ (aq) T 00o" 2 (IV.4.12)
(IV.4.l3)
en donde MX+(aq) es el cati6n metálico hidratado en la di­
soluci6n. Así pues, las vacantes de óxido se producen en
la interfacie metal-óxido y 58 consumen en la 6xido-e18c­
trolito, con la reacci6n global que resulta de combinar
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las expresiones (rV.4.10) y (rV.4.12):
2
(IV.4.14)
Por otra parte, las vacantes catiónicas se pro­
ducen en la interfacie óxido-electrolito y migran hacia la
metal-6xido, en donde reaccionan, en un proceso global que
se puede escribir, combinando las expresiones (rV.4.11) y
(IV.4.13):
m = MX+ (aq) + X e' (IV.4.15)
Por lo tanto, la migración de las especies V _
o
2-
)(o la especie O , de forma equivalente, conduce a la fo�
maci6n de 6xido, mientras que la migraci6n de VMX' (o el
cati6n metálico) conduce a la disolución metálica.
f) La caída de potencial en la interfacie 6xido­
electrolito (�OO)' es funci6n del potencial aplicado (Va)
y del pH de la disoluci6n, siendo independiente del espe­
sor de la película:
f6
00




en donde P R es la caíde de potencial en la interfacie di­
solución-electrodo de refarencia, se puede escribir
� MO : (1 - o() V a - � pH - (J � D + f; R - 1> o (I V .4.18 )
en donde � - E X>"'0
- •
En condiciones potenciostáticas esta teoría con­
duce a los siguientes resultados (108):
o
1) Si X > 5 A, la ecuación de crecimiento de la





1 f d N 1, dAd K _i..f..en donde F es e ara ay, V e numero e voga ro, R T
y.n. el volumen molecular del óxido.
o
11) Para X .(, 5 A, la pel ícula es extr emadamente





en donde A es una funci6n de E y 8 una constante.
Al considerar las mismas hip6tesis en el caso de
la técnica galvanostática se obtiene una expresi6n idánti-
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ca a la obtenida por Sato y Cohen de forma empírica
(IV.4.9):
(IV.4.21)
siendo C una constante.
IV.4.1.3) SOBRETENSION DE TRANSFERENCIA DE CARGA
Las ecuaciones teóricas que se deducen para un
proceso electroquímico controlado por difusi6n, por reac­
ción química o por migraci6n iónica a través da una fase
sólida o de una de las interfacies, predicen un valor de
i igual a inf ini to para t = O (113). Por lo tanto, en los
casos especificados y a tiempo cero solamente puede exis�
tir sobretensión de transferencia de carga.




en donde S y S son las especies reducida y oxidada, res-
r o
pactivamente, en la que puede existir una sobretensión de
transferencia de carga y una sobretensi6n da difusión, se
encuentra, después de desarrollos matemáticos complicados
(113), que:




i = i ( o) (1 - - ).. ft) " AIT <:<. 1
\i
(rV.4.23)
en donde A. es una constante de expresión muy compleja 8
i(o) el valor de i a tiempo cero. La expresión (IV.4.23)
proporciona un mátodo de determinación de la sobretensión
de transferencia de carga a tiempos cortos, dado que en
este caso la densidad de corriente varía de forma lineal
con tl/2•
b) La misma expresión que conduce a la (rV.4.23)




fil· }.. . '(t
(IV.4.24)
en cuyo caso solamente existe sobretensión de difusión.
IV.4.l.4) DISOLUCION METALICA
Dado que el óxido de aluminio es termodinámica­
mente inestable a los pH de las disoluciones estudiadas
de los ácidos propanodioico y sulfúrico (6), es posible
que en condiciones iniciales existan zonas de contacto me
tal-disolución. Por 10 tanto, cabe considerar tambián la
posibilidad de la existencia de alguna etapa determinante
relacionada con la nucleación y crecimiento del óxido.
En general, despuás de la nucleaci6n de una p�
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l!cula anódica, su crecimiento hasta ,recubrir totalmente
el metal puede·venir controlado por la velocidad de disol�
ció� metálica o bien por la velocidad de cristalización
(83). Si la etapa limitante es la disolución metálica, la
curva potenciostática presenta un decrecimiento exponen­
cial de la intensidad con el tiempo. En cambio, si lo es
la velocidad de crecimiento de los cristales, la curva po­
tenciostática muestra un máximo. Puede también darse el ca
-
so de que la etapa determinante sea el paso de corriente a
trav6s de una resistencia en el circuito externo, en cuyo
caso la intensidad es constante hasta que la película se
hace co�tinua, en cuyo momento decrece rápidamente.
Supongamos que la etapa limitante sea la diso­
lución metálica, es decir la migración del ion desde la
red cristalina del metal hasta la disolución. La cinética
del proceso verifica la relación:
(IV.4.2S)
en donde i es la densidad de corriente de intercambio, Z
o
la carga del ion, F es la constant e de F arada y y o(. el ca!,
ficiente de transferencia, que en este caso tiene el mismo
significado que el factor de simetría en laa reacciones de
transferencia de carga. El valor de o(, depende de la forma
de la barrera de potencial que debe superar el ion y nor­
malmente posee valores entra 0,3 y 0,7. La representaci6n
de Tafel tt v s , In i para f\. grandes es lineal, con una pen­
diente RT/ o(. Z F.
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El orden de magnitud de i es indicativo de la
- o
reactividad del metal. Piontelli, clasifica los metales en
normales, intermedios o poco reactivos, según sea i de
o3 -2 -5 -2 -5 . -12la a 1 mA.cm , de 1 a la mA.cm ó de la a la mA.
-2
cm respectivamente (83). Así, son metales normales (rea�
tivos), el Pb, Sn, Hg, TI, Cd, Ag; intermedios, Cu, Zn,
Bi, Sb; poco reactivos, Fe, Ca, Ni, los metales de transi­
ción y los metales nobles.
Supongamos que sobre el electrodo existe un cier
to número de n6cleos y que el proceso de crecimiento de la
película hasta el recubrimiento total del electrodo viene
controlado por la velocidad de disolución metálica. Consi­
deraremos el caso de que no existe transporte iónico a tra
vés de la película y que el crecimiento de la misma es bi­
dimensional, haciéndose continua para un cierto espesor u­
niforme. El razonamiento puede ser extendido para un creci
miento esférico de los núcleos. En el caso considerado, la
variación de la superficie cubierta del electrodo por uni­
dad de tiempo (dA/dt) puede escribirse:
dA / dt = i M / Z F rs X (IV.4.26)
en donde i es la densidad de corriente, M el peso molecu­
lar, ZF al númaro de Faradays para depositar M gramos de
la sustancia, � su dansidad y X al espesor da la película.
Si la disolución metálica controla la velocidad:
i = il (1 - A ) (rV.4.27)
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en donde il es la densidad de corriente cuando la superfi­
cie del electrodo se halla libre.
Sustituyendo (IV.4.27) en (IV.4.26) e integran­
do se obtiene:
A = 1 - exp (- t / 1: ) (IV.4.28)
en donde 'C = Z F � X / M il•
Diferenciando (IV.4.28) y sustituyendo en
(IV.4.26), se obtiene
i = i
1 exp (- t / 'C ) (IV.4.29)
El resultado es independiente del número de nú­
cleos formados. 11 aumenta linealmente con la sobretensi6n
para sobretensiones pequeñas y de forma exponencial para
sobretensiones altas.
Este tipo de comportamiento puede esperarse para
metales poco reactivos. Aunque no es muy probable para el
Al, es una posibilidad más a considerar para este metal de
comportamiento tan complejo.
IV.4.2) METODO EXPERIMENTAL
Se ha realizado un pretratamiento id�ntico al
expuesto en la técnica galvanostática. Estas determinacio­
nes potenciostáticas se realizan sin agitación del electro
lito. Por lo tanto, después del pretratamiento a -2 V con
agitaci6n vigorosa del electrolito, se interrumpe la corrien
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te de reducción y se agita el sistema durante quince segun­
dos (para eliminar las burbujas de H2 adheridas en el elec­
trodo). A continuaci6n se deja el sistema en reposo durante
tres minutos y se aplica el potencial correspondiente.
IV.4.3) RESULTADOS EXPERIMENTALES
IV.4.3.l) REGlaN 1
Las curvas experimentales correspondientes a es­
ta primera regi6n, que comprende los 0,5 segundos iniciales,
presentan un trazado relativamente simple. En las fig (IV.
4.1, 2, 3 y 4) se representan las características de las
mismas para las disoluciones de ácido propanodioico y ácido
sulfúrico, realizados para las condiciones que se especifi-
can.
La forma de las curvas es muy parecida en todos
los casos, independientemente del potencial aplicado y del
electrolito. Al aplicar el pulso potenciostático, la inten
sidad aumenta bruscamente y a continuaci6n disminuye, sien
do atribuible esta etapa a la carga de la doble capa (tra­
mo D de la fig.(IV.4.l». En algún punto del descenso brus
co de la intensidad, la pendiente de la curva se hace me­
nos negativa, presentando un codo (e). A partir de dicho
punto, la intensidad sigue disminuyendo aunque de forma
más lenta (tramo L).
Para estudiar el proceso electr6dico que tiene
lugar en el tramo potenciostático L de la fig (IV.4.l), se
calculan los valores de la intensidad (1) en función del
i<mA.cm2)
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tiempo (t). Para una interpretación posterior de los resul­
tados, se determinan los valores correspondientes de la den
sidad de corriente (i), suponiendo un coeficiente de rugo­
sidad del electrodo igual a la unidad, de In i, de In t y
de tl/2• Dichos valores se muestran en las tablas (IV.4.1-12).
Con la finalidad de obtener informaci6n adicio­
nal se han realizado diversos ensayos consistentes en una
segunda oxidaci6n consecutiva a una primera (llevada a cabo
mediante la metodología que se ha sspecificadb), a igual Pg
tencial y con el mismo electrolito. De esta forma se repite
la oxidación sobre un electrodo en el estado superficial r�
sultanta de la determinación potenciost�tica anterior. El
resultado es que la respuesta de intensidad-tiempo en la 0-
xida�i6n segunda presenta unos valores de intensidad muy i�
feriares a los de la oxidaci6n precedente, y tanto m�s cua�
te mayor haya sido la duraci6n de la determinaci6n poten­
ciest'tica realizada en primer lugar.
Incidentalmente, hay que destacar que para la
disolución de 'cido sulfúrico a pH = 1,00 se encuentra que
los valores de la intensidad son un 20% inferiores si la
duraci6n del pretratamiento a -2 V es de 1 minuto en lugar
del tiempo correspondiente al m'ximo catódico (15 segun­
dos). Por otra parte, para la concentración 0,10 M de ácido
propanodioico, no se encuentra diferencia en las curvas po­
tenciostátic8s realizando o no pretratamiento de un minuto
a -2 V.
TABLA(IV.4.1)
Diso1uci6n 0,05 M d. �cido propanodioico.
1,50 V vs.ECS 2,00 V vs.ECS 2,50 V vs.ECS
tea) In t t1/2 1 (mA) In i 1 (mA) In i 1 (mA) In i
0,10 -2,30 0,316 8,7 2,50 10,3 2,67 12,6 2,88 I
(.,.l
0,15 -1,90 0,387 7,8 2,39 9,4 2,58 11,2 2,76 0\ca
I0,20 -1,61 0,447 7,1 2,29 8,8 2,51 10,0 2,65
0,25 -1,39 0,500 6,4 2,20 8,1 2,43 9,0 2,54
0,30 -1,20 0,548 5,9 2,12 7,6 2,36 8,2 2,44
0,35 -1,05 0,592 5,5 2,04 7,0 2,29 7,5 2,35
0,40 -0,92 0,632 5,0 1,95 6,7 2,23 6,8 2,26
0,45 -0,80 0,671 4,6 1,87 6,2 2,16 6,3 2,18
0,50 -0,69 0,707 4,2 1,78 5,9 2,11 5,9 2,12
TABLA(IV.4.2)
Oiso1uci6n 0,05 M da ácido propanodioico.
3,00 V vs.ECS 3,50 V vs.ECS 4,00 V vs.ECS
t(s) In t t1/2 1 (mA) In i I(mA) In i 1 (mA) In i
0,10 -2.30 0,316 15,3 3,06 16,2 3,12 20,3 3,35 I�
0,15 0'\-1,90 0,387 13,6 2,95 14,2 2,99 18,1 3,24 �
I
0,20 -1,61 0,447 12,3 2,84 12,6 2,87 16,4 3,14
0,25 -1,39 0,500 11,1 2,74 11,2 2,76 14,9 3,04
0,30 -1,20 0,548 10,2 2,66 10,1 2,65 13,5 2,94
0,35 -1,05 0,592 9,3 2,56 9,1 2,54 12,3 2,85
0,40 -0,92 0,632 8,5 2,48 8,2 2,44 11,2 2,76
0,45 -0,80 0,671 7,8 2,40 7,3 2,33 10,3 2,67
0,50 -0,69 0,707 7,1 2,30 6,6 2,23 9,4 2,57
TABLA (IV.4.3)
Diso1uci6n 0,05 M da ácido propanodioico.
4,50 V vs.ECS 5,00 V vs.ECS
t(s) in t t1/2 1 (mA) 1n i 1 (mA) 1n i
0,10 -2,30 0,315 22,0 3,43 24,4 3,53
I
19, B 3,43
u0,15 -1,90 0,387 3,32 22,0 -..J
Cl
0,20 -1,51 0,447 17,8 3,22 19,8 3,33 I
0,25 -1,39 0,500 16,1 3,12 17,9 3,23
0,30 -1,20 0,548 14,7 3,02 15,2 3,12
0,35 -1,05 0,592 13,3 2,93 14,7 3,03
0,40 -0,92 0,632 11,9 2,82 13,4 2,94
0,45 -0,80 0,671 10,8 2,72 12,3 2,85
0,50 -0,69 0,707 9,9 2,53 11,2 2,75
TABLA(IV.4.4)
Diso1uci6n 0,10 M da �cido propanodioico.
2,00 V vs.ECS 2,50 V va�ECS 3,50 V va.ECS
t(.) In t t1/2 1 (mA) In i 1 (mA) In i 1 (mA) 1ft i
0,05 -3,00 0,224 -- -- 20,6 3,36 28,9 3,70 I
�
0,10 -2,30 0,316 14,4 3,00 11,5 3,20 24,8 3,55 -...J.....
I0,15 -1,90 0,387 12,5 2,87 15,0 3,05 21,6 3,41
0,20 -1,61 0,447 11,2 2,15 13,2 2,92 19,0 3,28
0,25 -1,39 0,500 10,0 2,64 11,8 2,80" 16,9 3,16
0,30 -1,20 0,548 8,8 2,52 10,5 2,69 15,0 3,05
0,35 -1,05 0,592 8,0 2,41 9,4 2,58 13,4 2,94
0,40 -0,92 0,632 7,2 2,31 8,4 2,46 11,9 2,82
0,45 -0,80 0,671 6,5 2,22 1,5 2,36 10,6 2.70
0,50 -0,159 0,707 6,2 2,15 7,0 2,28 9,5 2,50
TABLA(IV.4.5)
Oiso1uci6n 0,10 M da ácido propanodioico.
4,00 V vs.ECS 4,50 V vs.ECS 5,00 V vs.ECS
t(e) In t t1/2 I(mA) In i 1 (mA) In i 1 (mA) In i
0,05 -3,00 0,224 -- -- 35,2 3,90 35,4 3,93
I
26,9 3,53 30,4
(.,.¡0,10 -2,30 0,316 3,75 31,2 3,78 -J
rv
0,15 -1,90 0,387 23,4 3,49 26,5 3,'52 27,1 3,64 I
0,20 -1,61 0,447 20,0 3,33 23,3 3,49 23,8 3,51
0,25 -1,39 0,500 17,3 3,19 20,4 3,36 21,0 3,38
0,30 -1,20 0,548 15,3 3,07 18,2 3,24 18,6 3,26
0,35 -1,05 0,592 13,6 2,95 '16,0 3,11 '16,6 3,15
0,40 -0,92 0,632 12,0 2,82 14,2 2,99 14,8 3,03
0,45 -0,80 0,671 10,9 2,72 12,8 z ,s 9 13,1 2,91
0,50 -0,69 0,707 9,7 2,61 11,4 2,77 11,6 2,79
TABLA(IV.4.6)
Oisoluci6n 0,50 M de ácido prapanodioico.
1,50 V vs.ECS 2,00 V vs.ECS 2,50 V vs.ECS
t(s) In t t1/2 1 (mA) In i 1 (mA) In 1 I(mA) In i
0,05 -3,00 0,224 25,5 3,58 34,0 3,87 37,5 3,96
I
u.10,10 -2,30 0,316 19,2 3,29 26,1 3,60 28,6 3,69 --l
u.1
0,15 -1,90 0,387 14,9 3,04 20,4 3,35 22,1 3,43
I
0,20 -1,61 0,'447 12,0 2,82 16,4 3,14 17,7 3,21
0,25 -1,39 0,500 9,7 2,61 13,3 2,93 14,1 2,98
0,30 -1,20 0,548 7,9 2,40 10,8 2,72 11,5 2,7B
0,35 -1,05 0,592 5,5 2,22 8,9 2,52 9,5 2,59
0,40 -0,92 0,632 5,4 2,03 7,4 2,34 B,O 2,42
0,45 -0,80 0,671 4,6 1,86 6,2 2,17 7,0 2,29
0,50 -0,69 0,'707 3,9 1,71 5,3 2,01 6,0 2,13
TABLA (IV. 4.7)
Disolución 0,50 M de ácido propanodioico.
3,00 V vs.ECS 3,50 V vs. ECS 4,00,V vs.ECS
tes) ln t tl/2 1 (mA) ln i 1 (mA) In i lemA) ln i
0,05 -3,00 0,224 47,5 4,20 56,8 4,38 66,6 4,54
0,10 -2,30 0,316 35,1 3,90 43,1 4,10 48,8 4,23 I
u
0,15 -1,90 0,387 27,0 3,63 33,6 3,85 37,2 3,95 -..].tl-
I0,20 -1,61 0,447 21,3 3,39 26,2 3,60 28,7 3,70
0,25 -1,39 0,500 16,8 3,16 21,1 3,39 22,7 3,46
0,30 -1,20 0,548 13,4 2,93 17,2 3,18 18,0 3,23
0,35 -1,05 0,592 11,0 2,74 13,7 2,'96 14,2 2,-99
0,40 -0,92 0,632 8,9 2,52 11,2 2,76 11,6 2,79
0,45 -0,80 0,671 7,5 2,35 9,5 2,59 9,7 2,61
0,50 -0,69 0,707 6,5 2,21 8,3 2,46 8,4 2,47
TABLA (IV.4.8)
Disolución 0,50 M de �cido propanodioico.
4,50 V vs. EeS 5, 00 V v e , EeS
t(s) In t t1/2 1 (mA) In i 1 (mA) ln i
0,05 -3,00 0,224 75,2 4,66 92,5 4,87
0,10 -2,30 0,316 53,7 4,32 61,9 4,46 I
U3
0,15 -1,90 0,387 40,1 4,,03 45,3 4,15 -,J
(J1
0,20 -1,61 0,447 29,6 3,72 33,1 3,84
I
0,25 -1,39 0,500 22,5 3,45 24,4 3,53
0,30 -1,20 0,548 17,3 3,19 18,8 3,27
0,35 -1,05 0,592 13,7 2,95 14,6 3,02
0,40 -0,92 0,632 10 ;7 2,71 11,9 2,82
0,45 -0,80 0;671 8,8 2,51 9,7 2,61
0,50 -0,69 0;707 7,8 2,39 8,5 2,48
TABLA(IV.4.9)
Diso1uci6n 1,00 M de ácido propanodioico.
2,00 V vs.ECS 2,50 V vs.ECS 3,50 V vs.ECS
-
tes) 1n t t1/2 l(mA) 1n i I (mA) 1n i I (mA) 1n i
0,05 -3,00 0,224 43,6 4,11 58,1 4,40 68,6 4,57
0,10 -2,30 0,316 29, O 3,70 39,4 4,01 44,5 4,13 I
t.Ñ




0,20 -1,61 0,447 15,0 3,05 21,2 3 39 21,4 3,40, .
0,25 -1,39 0,500 11,5 2,76 16,0 3,'11 15,5 3,08
0,30 -1,20 0,548 8,4 2,47 12,0 2,83 11,8 2,81
0,35 -1,05 0,592 6,6 2,22 9,3 2,56 9,5 2,59
0,40 -o ,'92 0,'632 5,5 2,03 7,4 2,33 8,0 2,41
0,45 -0,80 0,671 4,8 1,90 5,7 2,08 6,8 2,26
0,50 -0,69 0,707 4,3 1,80 4,7 1,88 6,4 2,19
TABLA(1V .4.10)
Diso1uci6n 1,00 M de �cido propanodioico.
4,00 V vs.ECS 4,50 V vs.ECS 5,00 V vs.ECS
-
t(s) In t t1/2 1 (mA) In i 1 (mA) In i 1 (mA) In i
0,05 -3,00 0,224 85,8 4,79 89,5 4,83 101,4 4,95
0,10 -2,30 0,315 57,2 4,39 60,5 4,44 70,7 4,60 I
t..1
0,15 -1,90 0,387 39,6 4,02 41,8 4,07 50,7 4,26 -J-J
I
0,20 -1,61 0,447 28,4 3,58 29,5 3,72 37,0 3,95
0,25 -1,39 0,500 20,'7 3,37 21,2 3,39 26,5 3,62
0,30 -1,20 0,548 15,7 3,09 16,2 3,12 20,5 3,36
0,35 -1,05 0,592 12,4 2,86 12,5 2,86 16,5 3,13
0,40 -0,92 0,632 10,5 2,69 9,7 2,61 13,5 2,94
0,45 -0,80 0,671 9,1 2,54 8,3 2,46 11,2 2,75
0,50 -0,69 0,707 8,3 2,46 7,6 2,37 9,8 2,52
TABLA(IV.4.11)
Disolución de ácido sulfúrico a pH=l,OO.
2,00 V vs. ECS 2,50 V v s , ECS
t(s) 1n t t1/2 1 (mA) In i 1 (mA) 1n i
0,05 -3,00 0,224 37,4 3,96 66,1 4,53
0,10 -2,30 0,316 16,7 3,16 30,9 3,77 I
lA




0,20 -1,61 0,447 5,8 2,10 9,8 2,63
0,25 -1,39 0,500 4,2 1,77 6,8 2,25
0,30 -1,20 0,548 3,3 1,52 5,6 2,07
0,35 -1,05 0,592 2,8 1,36 4,7 1,88
0,40 -0,92 0,632 2,6 1,28 3,8 1,66
0,45 -0,80 0,·671 2,4 1,23 3,3 1,53
0,50 -0,69 0,707 2,3 1,lB 2,B 1,37
TABLA(IV.4.12)
Oisoluci6n da ácido sulfúrico a pH=l,OO.
4,00 V vs , ECS 5,00 V V5. ECS
tes) In t t1/2 1 (mA) In i 1 (mA) In i
0,05 -3,00 0,224 114,0 5,07 136,5 5,25
0,10 -2,30 0,·316 44,7 4,14 52,7 4,30 I
tÑ
0,15 -1,90 0,"387 22,3 3,44 26,6 3,62 -.,J1.0
I
0,20 -1,61 0;447 13,0 2,91 16,0 3,11
0,25 -1,39 0,500 8,4 2,46 10,4 2,68
0·,30 -1,20 0,548 5,8 2,10 7,3 2,33
0,35 -1,05 0,592 4,7 1,88 5,6 2,07
0,40 -0,92 0,632 4,0 1,71 5,2 1,98
0,45 -0,80 0,671 3,3 1,52 4,9 1,94
0,50 -o ,69 0,707 2,8 1,36 4,7 1,89
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IV.4.3.2) REGION 11
Las curvas experimentales correspondientes a e.,!
ta regi6n 11, que comprende el intervalo de tiempo entre
0,5 y 10 segundos, son del tipo representado en las figu­
ras (IV.4.5-9). Se encuentra para todos los casos, con in­
dependencia del electrolito y del potencial aplicado, un
decrecimiento exponencial de la corriente an6dica.
Con la finalidad de interpretar estos resulta­
dos y compararlos con los de la regi6n 1, se ha realizado
el cálculo de las magnitudes 1, i, In i, t y In t para to­
dos los conjuntos de datos experimentales I-t correspon­
dientes a cada una de las curvas potenciostáticas. Los re­
sultados se muestran en las tablas (IV.4.l3-47) en funci6n
del electro lito y del potencial aplicado.
IV.4.3.3) REGION 111
La forma de las curvas potenciostáticas en la
regi6n 111, para las disoluciones de ácido propanodioico y
sulfúrico, que corresponde al tramo subsiguiente a los diez
segundos iniciales, se representa en las figuras (IV.4.l0-
-12).
Los aspectos morfo16gicos de las curvas experi­
mentales obtenidas en presencia de las disoluciones de á­
cido sulfúrico y de ácido propanodioico son coincidentes.
En las fig (IV.4.l0) se indican los puntos que caracteri­
zan la curva en dicha regi6n. En primer lugar se encuentra








































1. 2.00 V vs. res
o
(NA.9)




Diso1uci6n 0,05 1'1 de ácido propanodioico. V = 1,00 V vs.ECS.
tes) 1n t 1 (mA)
2
i(mA/cm ) 1n i
0,5 -0,69 3,79 5,32 1,67
0,6 -0,51 3,35 4,70 1,55
0,7 -0,36 2,'96 4,15 1,42
0,8 -0,22 2,62 3,67 1,30
0,9 -0,11 2,33 3,27 1,18
1,0 0,00 2,08 2,92 1,07
1,1 0,10 1,89 2,65 0,97
1,2 0,18 1,70 2,38 0,B7
1,4 0,34 1,42 1,99 0,69
1,6 0,47 1,21 1,70 0,53
1,8 0,59 1,05 1,47 0,39
2,0 0,69 0,89 1,25 0,22
2,2 0,79 0,78 1,09 0,09
2,4 0,88 0,69 0,97 -0,03
2,6 0,96 0,63 0,88 -0,12
2,8 1,03 0,57 0,80 -0,22
3,0 1,10 0,52 0,73 -0,32
3,2 1,16 0,48 0,67 -0,40
3,4 1,22 0,44 0,62 -0,48
3,6 1,28 0,41 0,58 -0,55
3,8 1,34 0,38 0,53 -0,63
4,0 1,39 0,35 0,49 -0,71
5,0 1,61 0,27 0,38 -0,97
6,0 1,79 0,22 0,31 -1,18
8,0 2,08 0,17 0,24 -1,43
10,0 2,30 0,14 0,20 -1,63
-387-
TABLA (IV.4.14)
Diao1uci6n 0,05 M de �cido propanodioico. V = 1,50 V va. ECS.




























Diso1uci6n 0,05 M de ácido propanodioico. V=2,OO V vs.ECS.





























Diso1uci6n 0,05 M de ácido propanodioico. V=2,50 V vs.ECS.



























Diso1uci6n 0;05 M de 'cido propariodioico. V=3,00 V vs.ECS.



























Oiao1uc16n 0,05 M de áci do propanodioico. V = 3,50 V va. Ees



























Diso1uci6n 0,05 1'1 de ácido propano dioico. V=-4, 00 V vs , ECS.



























Oiso1uci6n 0,05 M de ácido propanodioico. V = 4,50 V vs.ECS.




























Disa1uci6n 0,05 1"1 da áci do propanodioico. V = 5,00 V vs , ECS.




























Diso1uci6n 0,10 PI de �cido propanodioico. V=1,50 V vs.ECS.
t{s) 1 (mA)
2
In t i{mA/cDl ) In i
0,6 -0,51· 5,24 7,35 1,99
0,7 -o ,36 4,45 6,24 1,83
0,8 -0,22 3,81 5,34 1,68
0,9 -0,11 3,31 4,64 1,54
1,0 0,00 2,90 4,07 1,40
1,1 0,10 2,54 3,56 1,27
1,2 0,18 2,25 3,16 1,15
1,4 0,34 1,81 2,54 0,93
1,6 0,47 1,48 2,08 0,73
1,8 0,59 1,25 1,75 0,56
2,0 0,69 1,07 1,50 0,41
2,2 0,79 0,92 1,29 0,26
2,4 0,88 0,82 1,15 0,14
2,6 0,96 0,73 1,02 0,02
2,8 1,03 0,66 0,93 -0,08
3,0 1,10 0,60 0,84 -0,17
3,2 1,16 0,56 0,79 -0,24
3,4 1,22 0,52 0,73 -0,32
3,6 1,28 0,48 0,67 -0,40
3,8 1,34 0,44 0,62 -0,48
4,0 1,39 0,42 0,59 -0,53
5,0 1,61 0,32 0,45 -0,80
6,0 1,79 0,26 0,36 -1,01
8,0 2,08 0,19 0,27 -1,32
10,0 2,30 0,15 0,22 -1,49
-396-
TABLA (IV.4.23)
Oiso1uci6n 0,1 M de ácido propanodioico. V = 2 V vs.E:CS.




























Olsoluc16n 0,1 M de ácido propanodlolco. V = 2,·5 V vs.ECS.




























Disolución 0,1 M de ácido propanodioico. V = 3 \/ vs.EeS.



























Disolución 0,1 PI de ácido propanodioico. V = 3,5 V vs , EeS.



























Disoluci6n 0,1 M de ácido propanodioico. V = 4,00 V v s , Ees.


























Disolución 0,1 PI de ácido propanodioico. V = 4,50 V vs.ECS.



























Diso1uci'" 0,1 1"1 de áci do propanodioico. V = 5,00 V vs , ECS.

























Disoluci'n 0,50 M de 'cido propanodioico. V=1,50 V vs.ECS.
t(s) ln t 1 (mA)
2
i(mA/cm ) ln i
0,5 -0,69 5,27 7,39 2,00
0,6 -0,51 4,15 5,82 1,76
0,7 -0,36 3,11 4,36 1,47
0,8 -0,22 2,48 3,48 1,25
0,9 -0,11 2,02 2,83 1,04
1,0 0,00 1,71 2,40 0,88
1,1 0,10 1,46 2,05 0,72
1,2 0,18 1,27 1,78 0,58
1,4 0,34 1,01 1,42 0,35
1,6 0,47 0,83 1,16 0,15
1,8 0,-59 0,71 1,00 0,00
2,0 0,69 0,62 0,87 -0,14
2,2 0,79 0,55 0,77 -0,26
2,4 0,88 0,49 0,69 -0,38
2,6 0,96 0,45 0,63 -0,46
2,8 1,03 0,41 0,58 -0,55
3,0 1,10 0,37 0,52 -0,66
3,2 1,-16
3,4 1,22 0,33 0,46 -0,77
3,6 1,28
3,8 1,34 0,"29 0,41 -0,90
4,0 1,39 0,27 0,38 -0,97
5,0 1,61 0,22 -0,31 -1,18
-404-
TABLA (IV.4.31)
Disaluci6n 0,5 1'1 de ácido propanodioico. V - 2,00 V vs , e:CS.























Diso1uci6n 0,5 PI de ácido propanodioico. V = 2,50 V vs. ECS.


























Diso1ucién 0,5 PI de �cido propanodioico. V = 3,00 V va , EeS.

























DisD1uci6n 0,5 � de �cido propanodioico. V = 3,50 V vs.ECS.

























Disolución 0,5 PI de 'cido propanodioico. V = 4,00 V va , ECS.
























Oisoluci6n 0,5 M de ácido propanodioico. V =4,5 V vs.ECS.























Diso1uci6n 0,5 M de ácido propanodioico. V = 5,00 V vs.ECS.





















Diso1uci6n 1,00 M de �cido propanodioico. V=2,00 V vs.ECS.
tes) In t remA)
2
i (mAl cm ) In i
0,5 -0,69 5,07 7,11 1,96
0,6 -0,51 3,95 5,54 1,71
0,7 -0,36 2,85 4,00 1,39
0,8 -0,22 2,14 3,00 1,10
0,9 -0,11 1,72 2,41 0,88
1,0 0,00 1,47 2,06 -0,72
1,1 0,10 1,27 1,78 0,58
1,2 0,18 1,09 1,53 0,42
1,4 0,34 0,89 1,25 0,22 ,),
1,6 0,47 0,75 1,05 0,05
1,8 0,59 0,64 0,90 -0,11
2,0 0,69 0,57 0,80 -0,22
2,2 0,79 0,51 0,72 -0,34
2,4 0,88 0,47 0,66 -0,42
2,6 0,96 0,43 0,60 -0,51
2,8 1,03 0,39 0,55 -0,60
3,4 1,22 0,32 0,45 -0,80
4,0 1,39 0,27 0,38 -0,97
5,0 1,61 0,23 0,32 -1,13
6,0 1,79 0,19 0,27 -1,32-
-412-
TABLA (IV.4.39)
Diso1uci6n 1,00 M da ácido propanodioico. V = 2,50 V vs. ECS.
























Diso1uci6n 1,00 M de ácido propanodioico. V = 3,00 V vs.ECS.

























Diso1uci6n 1,00 M de ácido propanodioico. V = 3,50 V vs.ECS.
























Oisoluci6n 1,00 I'l de ácido propanodioico. V = 4,00 V vs.ECS.
























Diso1uci6n 1,00 M de ácido propanodioico. V = 4,50 V vs.ECS.























Disolución 1,00 M de ácido propanodioico. V = 5,00 V vs. ECS.






















Oiso1úción de H2S04 pH=l,OO. V=2,OO V vs. ECS.
t(s) In t 1 (mA) In i
0,5 -0,69 2,81 3,94 1,37
0,6 -0,51 1,77 2,48 0,91
0,7 -0,36 1,45 2,03 0,70
0,8 -0,22 1,24 1,74 0,55
0,9 -0,11 1,07 1,50 0,41
1,0 0,00 0,94 1,32 0,28
1,1 0,10 0,85 1,19 0,17
1,2 0,18 0,77 1,08 0,08
1,4 0,34 0,65 0,91 -0,09
1,6 0,47 0,55 0,77 _0,26
1,8 0,59 0,49 0,69 -0,37
2,0 0,69 0,45 0,63 -0,46
2,4 0,88 0,37 0,52 -0,65
3,0 1,10 0,32 0,45 -0,80
4,0 1,39 0,25 0,36 -1,02
5,0 1,61 0,21 0,29 -1,24
6,0 1,79 0,20 0,28 -1,27
-419-
TABLA (IV.4-.46)
Oiso1uci6n de H2SO. pH = 1,00. V = 3,00 V vs.ECS.



















Oiso1uci6n da H2S04 pH = 1,00. V = 3,50 V vs.ECS.



































































































po (tramo E). En algún punto de la zona anterior, la inte!!,
sidad de corriente define un m!nimo (m), a continuaci6n
del cual dicha intensidad aumenta hasta culminar en un má­
ximo(�). Después del máximo, la intensidad disminuye len­
tamente hasta un valor estacionario (1 t).es •
Los r�sultados experimentales correspondientes
a las disoluciones de ácido propanodioico y de ácido sulf�
rico se observan dependientes del potencial aplicado y del
electrolito. Para caracterizar dichos resultados se defi-
nen las siguientes magnitudes:
a) 1 = intensidad an6dica asociada al m!nimo
m
potenciostático.
b) 1 = intensidad de corriente asociada al má­�
ximo.
c) 1 t
= intensidad estacionaria encontrada
es
después del máximo.
d) t = tiempo asociado a la aparici6n del mini
m
mo.
e) t� = tiempo asociado a la aparición del máxi
mo.
Estos resultados se muestran en las tablas




Disolución de ácido propanodioico 0,05 M.
V (V
t 1 tM 1M I estm m






















































































4,00 15,3 2,52.10 2,60.10
-2
48,3
-2 - - -2
























































































T A 8 L A (1 V • 4 • 51 )

























3,00 25,8 2,10.10 2,30.10 2,10.10
-2 -2




































-2 . . -1 -1
























Disolución acuosa saturada de ácido bórico y bórax a pH=6,30.





-4,57 4,79120 7,40.10 1,04.10
-3 -3
-5,01180 4,75.10 6,66.10 5,19
-3 -3
-5,33240 3,45.10 4,84.10 5,48
-3 -3
-5,61300 2,60.10 3,65.10 5,70
-3 -3
-5,78 5,89360 2,20.10 3,09.10
-3 -3
-5,95 6,04420 1,85.10 2,60.10
-3 -3
-6,07 6,17480 1,65.10 2,31.10
-3 -3
-6,20 6,29540 1,45.10 2,03.10
-3 -3
-6,31 6,40600 1,30.10 1,82.10
-3 -3
-6,39 6,49660 1,20.10 1,68.10
-431-
Con la finalidad de comparar los resultados, se
han estudiado los primeros once minutos de anodizado poten­
cisot'tico en disoluci6n saturada de 'cido b6rico y b6rax
a pH= 6,30. Las curvas experimentales muestran solamente
un decrecimiento exponencial de la intensidad de corriente
(No se ha realizado un estudio para tiempos mayores por h�
ber sido ya tratado en la bibliografía (42». Los resulta­
dos experimentales relativos a este electrolito se mues­
tran en la tabla (IV.4.53).
IV.4.4) DISCUSION DE LOS RESULTADOS
Para las regiones -1 y 11, las curvas potencio s­
táticas presentan siempre la misma forma. Después de la e­
tapa atribuible a la carga de la doble capa, la intensidad
de corriente disminuye de modo exponencial� Para las diso­
luciones de 'cido propanodioico y de ácido sulfúrico, los
valores de la intensidad en la regi6n 111 disminuyen lent�
mente en un principio, pero después aumentan hasta presen­
tar un máximo. Posteriormente, se obtiene una intensidad de
corriente anódica estacionaria.
Con el fin de poner de manifiesto el comporta­
miento del electrodo de aluminio en los medios de trabajo
utilizados, se han sometido las curvas experimentales al
tratamiento de datos expuesto en la introducci6n te6rica.




Para esta regi6n de las curvas potenciostáticas
se encuentran valores mayores de la intensidad de corrien­
te a medida que aumenta la concentraci6n de ácido propano­
dioico. Para la disoluci1Sn de ácido sulfúrico a pH = 1,00 y
tiempos cortos después de la carga de la doble capa, se en­
cuantra una intensidad de corriente an�dica mayor que la
correspondiente a las disoluciones de ácido propanodioico
estudiadas. Sin embargo, para dicha disolución de ácido su!
fúrico, la intensidad decrece más rápidamente con el tiem­
po, haciéndose menor que la de las disoluciones de ácido
propanodioico a partir de 0,2 segundos de aplicado �l pul­
so (figuras (rV.4.l-4)).
Para explicar este comportamiento se pueden e­
nunciar tres hipótesis: la) el ácido propanodioico se oxi­
da (con o sin formaci6n de óxido). 2ª) el metal se oxida
directamente sin formación de 6xido. 3a) en caso de forma�
se óxido, éste se disuelve parcialmente, por un mecanismo
químico o bien favorecido por el campo eléctrico.
Con la finalidad de interpretar las curvas po­
tenciostáticas obtenidas en los distintos medios de traba­
jo, se han aplicado las ecuaciones deducidas en la intro­
ducción teórica. En primer lugar se realizan las represen­
taciones i vs. tl/2 y In i vs. t de las fig (IV .4.13-22),
realizadas para tiempos mayores que el correspondiente al
codo C de la fig (IV.4.l). A partir de dichas representa­
ciones se han extrapolado a tiempo cero las mejores rectas
obtenidas a tiempos cortos (después de la carga de la do-
i(mA.crñ2)
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ble capa). los valores de la intensidad resultantes, it=O'
se muestran en las tablas (IV.4.54-59) en funci6n del e­
lectrolito y del potencial aplicado.
A partir de las tablas (IV.4.54-59) se realizan
las representaciones Va V5. In it=O de las figuras (IV.4.23
y 24).
Se encuentra que si bien dentro del error expe­
rimental se puede trazar una anica pendiente de Tafel para
obtener un valor aproximado de la misma, existe una curva­
tura evidente hacia pendientes mayores al aumentar V • Es-
a
te resultado concuerda con el obtenido en el tratamiento
galvanostático, en el cual se encontraba un comportamiento
idéntico.
Por otra parte, se puede observar como al aume�
tar la concentraci6n de ácido propanodioico, para un valor
de Va dado, el In it=O también aumenta. Un hecho paralelo
que se encuentra para la técnica galvanostática es que en
aquel caso, el valor de Vt=O aumenta al disminuir la con­
centración del diácido orgánico.
las pendientes de Tafel y los coeficientes de
transferencia correspondientes que se obtienen para valo­
res de V comprendidos entre 1,50 y 3,50 V, se muestran en
a
las tablas (IV.4.60 y 61).
los valores de los coeficientes de transferen­
cia de las tablas anteriores son indicativos de que no son
etapas determinantes del proceso ni la transferencia de
carga ni la disoluci6n metálica. De las representaciones
In i vs. t se obtienen coeficientes de transferencia del
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TABLA (IV.4.54)
Densidad de corriente a tiempo cero, it=O' para las repre­






















Densidad de corriente a tiempo cero, it=O' para las repre­











Densidad de corriente a tiempo cero, it=O' para las repre­













Densidad de corriente a tiempo cero, it=O' para las repre­










Densidad de corriente a tiempo cero, it=O' para las repre-
1/2 .







Valores de 1n it=O correspondientes a las representaciones In i vs. t, en función
dela concentración de ácido propanodioico. Se comparan los resultados con los ob
tenidos para las disoluciones de 'cído sulfdrico a pH=l;OO.
V(V vs. EeS) 0,05 M 0,10 M 0,50 M 1,00 M H2SO 4 pH=l,DO
1,50 2,71 3,84 1
�
2,00 2,82 3,25 4,13 4,52 4,76
�
1.0




3,50 3,36 3,84 4,63 5,01
4,00 3,55 3,93 4;81 5,17 6,00
4,50 3,63 4,03 4,96 5,21
5,00 3,73 4,06 5,08 5,31 6,20
-450-
TABLA (IV.4.60)
Pendientes de Tafel y coeficientes de transferencia corres­
pondientes a las representaciones i us. t1/2•
disoluci6n pendiente de Tafel(V) coef.transfer.
















Pendientes de Tafel y coeficientes de transferencia corres­
pondientes a las representaciones In i us. t.

















metálica la etapa limitante, tenga un valor comprendido eu
tre 0,4 y 0,7 (83). Por otra parte, tambi�n los coeficien­
tes de transferencia resultantes de las representaciones
"
. tl/2 t d" "t - t1 vs. son ex raor lnarlamen e pequenos, y concre amen
-3
te del orden de 10 ,cuando es de esperar que si la etapa
limitante es una reacción de transferencia de carga, � de
be ser próximo a 1/2. Con ello quedan descartados los mec�
nismos con la disoluci6n metálica ó transferencia electró­
nica como etapas determinantes. Por lo tanto la única posl
bilidad es que se forme 6xido directamente sobre el elec­
trodo ya desde el momento en que se aplica el pulso.
Un resultado muy indicativo es el obtenido al
reoxidar un electrodo reci�n anodizado potenciostéticamen­
te durante cinco a 10 s. Para el mismo electro lito y un P2
tencial determinado, los valores de la intensidad de co­
rriente 80n muy inferiores a los encontrados para la expe­
riencia precedente, siendo otra prueba de que durante la
oxidaci6n inicial se produce óxido. Dado que el decreci­
miento relati�o de la intensidad en la segunda determina­
ción es muy considerable y el hecho de que no se encuentre
sobretensi6n de transferencia d� carga ni de· disolución me
télica durante las primeras d�cimas de segundo (región 1)
apoya considerablementB la hipótesis de que se forma óxido
ya desde los instantes iniciales del anodizado potencios­
tático.
Con la finalidad de determinar si el crecimien­
to de la película de 6xido tiene lugar según el mecanismo
de Chao, Lin y Macdonald o bien según el mecanismo de Mott
y Cabrera, se han realizado las representaciones In ( i )
-452-
v s , In (t) de las figuras (IV.4.25-29).
Se encuentra que para las concentraciones 0,05
y 0,10 M de ácido propanodioico, la pendiente de la curva
In (i) vs. In (t) se ajusta bastante bien a -1/2 para las
primeras d�cimas de segundo. En cambio, para las concen­
traciones 0,50 y 1,00 M del mismo diácido y para las diso­
luciones de ácido sul fúr ico a pH = 1,00, la pendiente se h�
ce rápidamente más negativa que -1, sin presentar ningún
tramo de pendiente -1/2.
IV.4.4.2) REGION II
No es posible deducir conclusiones seguras sin
antes estudiar las representaciones In (i) vs. In (t) pa­
ra la regi6n 11. Dichas representaciones se muestran en
la� figuras (IV.4.30-39).
Las curvas potenciostáticas para las disolucio­
nes de ácido propanodioico presentan en esta regi6n una
forma sigmoidal. Si en la regi6n I la pendiente de la re­
presentaci6n In (i) vs. In (t) se hacía más negativa con
el tiempo, en la regi6n II �sta continúa aumentando en va­
lor absoluto hasta un valor dé aproximadamente -1,5. Pos­
teriormente, la pendiente tiende a -l.
Para las disoluciones de ácido sulfúrico a pH:
=1,00, la máxima pendiente negativa se encuentra en la re­
gi6n l. En la regi6n 11, tiende rápidamente a -1, si bien
despu�s se hace menos negativa, debido seguramente a la
pro�imidad de la zona de aumento de la intensidad de la re
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Considerando las disoluciones de ácido propano­
dioico, se advierte un paralelismo claro entre las curvas
galvanostáticas, potencio dinámicas y potenciostáticas. Pa­
ra películas muy delgadas, los valores de la intensidad de
corriente anódica correspondiente a la etapa X galvanostá­
tica, a la zona an6dica de la curva potenciodinámica real!
zada para el intervalo de potenciales entre -2 y 2,9 V vs.
ECS y a la región potenciostática (1), son mayores a medi­
da que aumenta la concentración de diácido. De la interpr�
tación de las curvas galvano�táticas y potenciodinámicas,
así como de las potenciostáticas, resulta evidente que en
estas condiciones se forme óxido sobre el electrodo. Sin
embargo, para interpretar el resultado de que la pendiente
de la representación In (i) vs. In (t) es en algunos pun­
tos muy diferente de -1, deben aceptarse como posibles prg
cesos paralelos las reacciones siguientes:
11) Disolución química, por la inestabilidad
del óxido a los pH estudiados.
2�) Disolución favorecida por el campo el�ctri­
ca. A medida que aumenta el tiempo de anodizado potencios­
tático y la película de óxido se hace más gruesa, la ve12
cidad de disolución es menor ya que el campo el�ctrico dis
minuye en este sentido.
31) Fuga electrónica que se invierte en la o­
xidación del electrolito. En este caso, la intensidad de
la oxidación disminuiría a medida que se fuere producien-
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do 6xido.
Es posible que la oxidaci6n correspondiente al
tercer proceso solamente tenga lugar a los potenciales a­
plicados en la presente técnica, ya que en la región an6-
di ca de los ciclos potencio dinámicos correspondientes a
las di so luciones de ác i do sul fúr ico a pH = 1,00 y a las di­
soluciones de ácido b6rico y bórax a pH = 6,30, no se en­
cuentra desprendimiento de O2• Para ello se precisaría u­
na cierta corriente electr6nica que a la vez es necesaria
para oxidar el ácido propanodioico. Los productos de la 0-
xidaci6n electroquímicé de los diácidos carboxílicos no
conducen a desprendimiento gaseoso, ya que no presentan
la reacci6n de Kolbe (114) (con excepción del oxálico).
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IU.4.4.3) REGION 111
Cabe destacar en primer lugar los resultados re­
lativos a las disoluciones saturadas de.�cido bórico y b6-
rax a pH = 6,30. La pendiente de la representación In i vs.
In t es de -1,07, valor próximo al de -1, predicho por la
ecuaci6n b�sica de la conductividad iónica. 5eg6n lo razo­
nado en la discusi6n para la región 11, este resultado es
concordante con la hip6tesis de que para este electro lito
la disolución es poco importante.
Takahashi y Nagayama (42), para un potencial de
50 U, una disolución 0,50 M de H3803 y 0,05 M de Na28407
(pH = 7,4) Y a 20oC, encuentran una densidad de corriente
estacionaria, después de 120 min de proceso, de valor infe­
rior a 10-3 mA/cm2; en estas condiciones, conjuntamente con
la formación de 6xido, existe una corriente de disolución
débil que disminuye con el tiempo de anodizado.
Las curvas potenciostáticas que se obtienen para
las disoluciones de ácido sulfúrico y de �cido propanodioi­
co son típicas de las películas porosas (6). Transcurrido
cierto tiempo de decrecimiento exponencial de la intensidad,
la curva presenta un mínimo, un máximo y una situación es­
tacionaria. 5e observa que la intensidad de corriente des­
pués de 11 min de anodizado en disoluci6n de ácido bórico
y b6rax a pH = 6,30 es diez veces inferior a la intensidad
del mínimo de las curvas correspondientes a las disolucio­
nes de �cido propanodioico y casi cien veces con respecto
























































v) MECANISMO DE LA OXIDACIDN ANDOrCA
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En los estudios relativos al pretratamiento del
electrodo y a los potenciales de partida de la oxidación
anódica, se llegó a la conclusión de que el metal presen­
taba, en reposo en el medio, una corrosión con la forma­
ción intermedia de una película de óxido residual. Esta pe.
-
lícula debe ser muy poco protectora, dado que la muy corta
exposición del metal al aire y la acidez del medio impiden
la obtenci6n de un carácter pasivante acentuado. Asimismo,
es muy probable que continuamente se sucedan la aparici6n
y desaparición de grietas, a trav�s de las cuales tiene l�
gar la corrosi6n metálica. Dado que la disolución se halla
libre de O2 y de que durante la oxidaci6n an6dica se pro­
duce 6xido de aluminio, las reacciones más probables son:
6 H1' -t 6 e
Por otra parte, el 6xido puede disolverse según
la reacción:
Al O 3H O _L 6 H+--�:... 6 H20 + 2 A13+2 3· 2 "T 7
y a su vez el catión A13+ puede formar complejo con el diá
cido:
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con lo que la reacción global se puede escribir:
2 Al + 6 H+ + 6 HOOC-CH2-COOH
Sin embargo, el hecho de no apreciar desprendi­
miento de H2 a corto plazo y la pequeRa dependencia del P2
tencial estacionario con la agitaci6n, implican que esta
reacción es muy lenta.
Al aplicar una intensidad de corriente an6dica
igualo superior a 0,090 mA se obtienen potenciales a tiem
po cero considerablemente más positivos que el potencial
V1=0 encontrado para las curvas potenciodinámicas. Ello es
indicativo de que en estas condiciones �nicamente se pro­
duce proceso anódico.
Con la finalidad de proponer un mecanismo para
la formación del primer óxido que se deposita sobre el elec
trodo, consideraremos los resultados siguientes:
IQ) Durante la oxidaci6n anódica del aluminio en
medio acuoso se produce óxido de aluminio, con un pequeRo
grado de hidrataci6n (6). Sin embargo, durante la etapa i­
nicial del crecimiento en medio poco ácido y para los cál­
culos de las magnitudes termodinámicas correspondientes
al electrodo en equilibrio; se considera que se forma la
especie Al(OH)3 o bien A1203.3H20 (4,100).
2Q) En medio muy ácido se forma la especie A13+
en la etapa inicial del proceso. Sin embargo, un pH entre
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1 Y 2 no es lo suficientemente ácido como para que se for­
me directamente dicha especie, a juzgar por los resultados
del presente trabajo, que confirman los de Dumontier-Goureau
y Tr�millon (4).
3Q) La existencia del ion Al+ ha sido estableci­
da por Bhaduri y Fowler (101) para el equilibrio:
2 Al(líquido) + AlC13(g) = 2A1Cl(g)
Se ha establecido igualmente la existencia de AlF,
A1Cl y A1Br en fase gaseosa (102). Sin embargo, no hay evi
dencia de que en fase gaseosa pueda existir la especie A12+.
4Q) Se han detectado las especies A120 y AlO en
fase �aseosa por encima de 10000C (6). Sin embargo, no se
han detectado coma constituyentes del 6xido de aluminio en
condiciones ambientales.
5Q) Hay ciertas pasibilidades de que durante la
oxidaci6n an6dica del aluminio en medio acuoso se forme el
ion Al+ (6) Y muchas más pasibilidades de que se forme en
medias na acuosas. Así, el desprendimiento de H2 durante
la oxidación anódica del aluminio se explica por una reac­
ción de transferencia de carga intramolecular entre el ion
Al+ y el ligando que compleja dicha especie (véase la revi
sión bibliográfica). En otras casas, se han supuesta dis­
mutaciones del tipo: a) 3 A 1"--+ 2 Al + A13+ y b) 3 AlOH---+
�Al(OH)3 + 2 Al. Así pues, en caso de formarse, su exi�
tencia debe ser efímera.
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6º) Schulze y Hoff (103) postulan para la reduc­
ción ael ion A13+ en sales fundidas que la etapa determi­
nante del proceso puede ser a) A13+ t 3 e- �Al, o bien
b) A12+ t 1 e- .Al+.
Considerando los resultados experimentales obte­
nidos en el presente trabajo conjuntamente con los antece­
dentes expuestos, se han planteado; para la nucleaci6n del
primer óxido en disoluciones de ácido propanodioico e inten
sidades de corriente comprendidas entre 0,090 y 0,500 mA,
los siguientes mecanismos:
MECANISMO A
(1) Al_t H20-.- ...,Al OH + H+ t e (x2)
( 1 1) A 1 OH + H 2 O
= A 1 O • H2 O t H
+
+ e ( x 2 )
MECANISMO 8
+
(1) Al + H20--)AIOH+ H + e (x4)
(11) 2 Al OH = Al O. H20 t Al (x2)
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MECANISMO C
(1) Al t H20---+A10Ht H+ + e (x6)
(11) 6 Al OH =
Todos estos mecanismos conducen a la reacci6n
global:
Como la pendiente de Tafel viene dada por la ex-
presión:
..
b = RT/� F
(n
�
- 11) / 2 �- n + n
en donde � =
\)
para el proceso a-
nódico, se podrá calcular para cada mecanismo, el coefi­
ciente de transferencia (y por tanto, la pendiente de Ta­
fel) correspondiente a cada etapa determinante. Así pues,
deben evaluarse para cada mecanismo y etapa, los valores
de:
,
de electrones totales.n = numero
� ,
de electrones antes de la etapan = numero
determinante.
� ,
de electrones después de la etapan = numero
determinante.
� , de estequiometría de la reacci6n.= numero
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6 O 4 2 1/2
3/2
0,051
6 2 2 2 0,017












6 O 2 4 1/2 0,051
6 4 2 2 2 0,013
6 4 O 1 5 0,005
MECANISMO e
etapa .. .. � b(V)n n ndeterminarte
(1) 6 O a 6 1/2 0,051
(11) 6 6 O 1 6 0,004
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las pendientes de Tafel experimentales correspon
dientes a las intensidades de corriente comprendidas entre
0,090 y 0,500 mA, son de 0,045 V Y de 0,054 V (según sean
los valores representados). Por lo tanto, considerando los
mecanismos propuestos y sus posibles etapas determinantes,
se encuentra que solamente predicen una pendiente de Tafel
de 0,051 V, valor muy pr6ximo al experimental, los mecanis
mos A, S, e con la etapa (1) como determinante de la velo­
cidad del proceso.
la elecci6n del mecanismo más probable estriba
en determinar qué etapa es más rápida, si la transferencia
de un electrón de la especie Al OH al metal o bien la trans
ferencia de un electrón entre dos moléculas de AIOH. Sin
embargo, hasta el momento no existe una razón obvia que
permita pronunciarnos de modo definitivo por uno de los
tres mecanismos.
A densidades de corriente altas y potenciales e­
levados no se encuentra sobretensi6n de transferencia de
carga posiblemente porque en este caso la formaci6n de óxi
do tiene lugar en toda la superficie del electrodo, es de­
cir sobre el 6xido residual que protege parcialmente al m!!,
tal en condiciones estacionarias además de los puntos li­
bres del mismo.
Una vez el electrodo se halla completamente re­
cubierto de óxido, el subsiguiente crecimiento tiene lugar
. .,.,.
por mlgraclon lonlca.
Los resultados experimentales correspondientes
a la técnica galvanostática no presentan contradicción con
la teoría de Mott y Cabrera modificada (en la que la etapa
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determinante consiste en la migraci6n de un defecto desde
su posici6n de equilibrio en las proximidades de una inter
facie hacia dicha interfacie) ni con la de la generaci6n
homogénea de pares de defectos con ambos defectos móviles
(Dignam). Aunque Siejka y Ortega (56) considetan improba-
ble esta última teoría como modelo para la producci6n de
películas porosas por razones termodinámicas, es muy difí
cil pronunciarse por una u otra a partir de los resultados
experi�entales (90). Por otra parte existe la teoría de
Chao, Linn y Macdonald que si se considera aplicable a la
producci6n de películas de 6xido de aluminio, como la eta­
pa determinante es en este caso la migración del ani6n en
el seno del 6xido, debe producirse carga espacial s6lo en
las proximidades de una interfacie (por las razones discu­
tidas en la revisi6n bibliográfica). La teoría de Chao,
Linn y Macdonald presenta una ventaja con respecto a las
anteriores y es que ésta introduce un modelo molecular pa­
ra películas extremadamente delgadas (del orden de decenas
.)' t . . 1 t-l/2de A , s1endo en es e caso 1 proporc10na a ; para
películas más gruesas, se encuentra la misma dependencia
que la predicha por la teoría de Mott y Cabrera, es decir
que i es proporcional a t-l• Según los resultados experi­
mentales correspondientes a la técnica potenciostática se
1 t·· t-l/2encuentra linealidad en as represen aC10nes 1 vs. a
tiempos muy cortos para las disoluciones de ácido b6rico
y bórax a pH = 6,30 (sin pretratamiento a -2 V) Y para las
de ácido propanodioico 0,05 y 0,10 M, perdiéndose esta li­
nealidad para las concentraciones 0,50 Y 1,00 M de este
diácido. Sin embargo, la pendiente de las representaciones
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ln(i) vs. ln(t) para las disoluciones de ácido propanodioi
co y tiempos superiores a 0,5 s, se separa bastante de -1,
llegando a valores más negativos que -1,5; ello debe indi­
car que tienen lugar fenómenos paralelos a la producción
de 6xido, de los que el más probable es la descomposición
de la película par efecto del campo eléctrica. Solamente a
tiempos largos la pendiente de la representación ln(i) vs.
ln(t) tiende a -l. Par lo tanto, para las disoluciones de
ácida propanodioico, la validez del modela de Chao, Linn y
Macdonald es dudosa. También lo es para las disolucionas
de ácida bórica y bórax a pH = 6,30 ya que la teoría supone
migraci6n directa del catión metálico al electrolito, mien
tras que Konno y colaboradores (41) encuentran que prácti­
camente na existe disolución en este electrolito. Por este
hecho y posiblemente más por la razón de que sólo existe
una teoría que describa el crecimiento de películas de 6-
xido extremadamente delgadas, la de Chao, Linn y Macdonald,
se debe ser muy cauto en la interpretación de las curvas
potenciostáticas experimentales a tiempos inferiores a 0,5
s (es posible que la introducción en esta teoría de la hi­
pótesis de que el catión metálico forma óxido en la inter­
facie óxido-electrolito, pueda conducir a la misma depen­
dencia i vs. t potenciostática para tiempos muy cortos).
Para el crecimiento de películas no porosas se
encuentra que tanta el anión (02-) como el catión (Al+3)
producen óxido, en la interfacie metal-óxido el primero y
en la óxido-electrolito el segunda. Así por ejemplo, en di
solución acuosa de citrato amónico el número de transporte
+3 -2·-2
del Al es de 0,56 a lmA.cm y de 0,72 a 10 mA.cm (104).
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Por lo tanto, a densidades de corriente altas domina el c�
tión como productor de óxido y a densidades de corriente
bajas, el anión. En este caso se puede proponer que el me­
canismo de crecimiento a densidades de corriente bajas vie
ne controlado según un mecanismo de Mott y Cabrera por la
migración del ion óxido desde la película hasta la interfa
cie metal-óxido (inyección de una vacante aniónica en dicha
interfacie); en cambio a densidades de corriente altas, la
etapa determinante debe ser el desplazamiento del catión
desde el óxido hasta la interfacie óxido-electrolito (in­
yección de una vacante catiónica en dicha interfacie).
Para proponer el mecanismo de crecimient� de las
películas poro�as hay que tener en cuenta los siguientes
resultados experimentales:
1) La película porosa retiene
lectrolito que las no porosas (6).
, , ,.
mas an�on del e-
2) Cherki y Siejka (105) y Siejka y Ortega (56),
utilizando t6cnicas nucleares de an�lisis, encuentran que
la evolución porosa en ácLdo sulfúrico al 15 % en peso no
viene acompaAada de p�rdidas de oxígeno de la película.
Ello invalida el proceso de hidrólisis
( ':Al - O ) t (H
+ )
� sup sup
+3 (-(Al )d' + OH )d'�s �s
que se ha supuesto en muchos casos (6, 106).
3) En el presente trabajo se encuentra, de a-
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cuerdo con otro realizado previamente (32), que tanto el
ácido sulf�rico como el propanodioico producen una di so­
luci6n de la película ya antes de la nucleaci6n de los po­
ros. Esta conclusi6n es concordante con los resultados ex­
perimentales de Dell'Oca y Fleming para películas porosas
en ácido fosf6rico (14).
4) En el presente trabajo se encuentra que con­
forme la densidad de corriente galvanostática aumenta, la
película tiende a comportarse como las no porosas, es de­
cir, con disoluci6n nula. Este resultado es concordante
con el obtenido por Dell'Oca y Fleming en disoluciones de
ácido fosf6rico. Por tanto se encuentra un paralelismo im­
portante con las películas no porosas. A densidades de
corriente altas, el cati6n domina en la formación de la
película de 6xido y se forma película no porosa. En cambio,
a densidades de corriente bajas domina el ani6n, sin diso­
luci6n en electrolitos que conducen a formaci6n de pelícu­
las no porosas y con disolución en los que se forman las
del tipo poroso.
5) Tanto en un trabajo previo con el ácido pro­
panodioico (32), como en el de Dell'Oca y Fleming, como en
el presente, resulta que la evoluci6n porosa puede ser con
siderada una consecuencia de una concentraci6n de la co­
rriente de disoluci6n.
6) Seg�n Tajima (6), abstrayendo todos los fac­
tores que inciden en la formaci6n de la película porosa,
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se requieren por lo menos dos hidrógenos fácilmente ioni­
zables. Por otra parte, al aumentar la acidez del medio,
mayor es la disolución (38). Así, en disolución de NaHS04
y Na2S04 a pH = 1,19, no existe máximo potenciostático a
14,4 V.
De todos estos resultados, se deduce que a densi
2-
dades de corriente bajas, en las que domina el anión O
como responsable del crecimiento de la película, el catión
apenas tiene dificultades en disolverse en el electrn1ito.
Ello requiere que el óxido presente un enlace d�bil en la
interfacie 6xido-electrolito, lo cual puede ser debido a
la protonación del óxido superficial o bien a la presencia
de vacantes de óxido (VO •• ). Dado que el anión juega un p�
pel importante en la formación de películas porosas y que
la introducción del mismo en la película no debe ser fácil
por el tamaño, es muy probable que con la adsorción se pr2




2- (02-)(11) (O )sup ox + VO••
Dichas vacantes (VO •• ), pueden ser ocupadas por
iones 6xido del disolvente o bien por el anión en una reac
ci6n superficial, dando lugar a las reacciones paralelas
siguientes:
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( ) () (02-) � 2(Hi')II! VO•• + H20 = Tsup sup sup
(IV) 2(VO •• ) + (-OOC-CH2-COO-) =sup sup
en cuyas reacciones se indica por dis la disuluci6n, por
sup la superficie del 6xido y por ox el seno del 6xido.
La etapa (IV) tendría lugar en menor




Con la presencia de las vacantes de 6xido (VD •• )'
el enlace Al-O se debilita, por lo que el cati6n se disuel-
ve fácilmente en el electrolito. El papel de los protones
superficiales sería estabilizar la estructura superficial
de las moléculas adsorbidas. Para este proceso global se
supone que la etapa determinante sería la formaci6n de las
vacantes de 6xido (11). Este mecanismo se puede represen­
tar por la evoluci6n molecular de la figura (V.l).
A partir de un determinado momento en el creci­
miento de la película de 6xido, la concentraci6n de la co­
-rriente de disoluci6n como consecuencia de fluctuaciones




Diagrama correspondiente al mecanismo propuesto para el
crecimiento y disolución de las películas de óxido for­























Del estudio del comportamiento electroquímico del
aluminio en disoluciones acuosas de ácido p�opanodioico 0,05
M (pH�2,10), 0,10 M (pH�1,94), 0,50 M (pH=1,58) Y 1,00 M
(pH=1,42), en disoluciones de �cido sulf�rico a pH 1,91 Y
1,00 Y de ácido b6rico y b6rax a pH=6;30, a 25,OoC, se de­
ducen las siguientes conclusiones:
lª) En disoluciones acuosas de ácido propanodioi­
co 0,05, 0,10, 0,50 Y 1,00 M, el electrodo de aluminio pu­
lido hasta brillo especular adquiere un potencial estacio­
nario que depende del pH.
2ª) Del potencial estacionario en circuito abie�
to y de la interpretaci6n de las curvas galvanostáticas,
potenciodinámicas y potenciostáticas, así como de las cUE
vas potenciostáticas correspondientes al pretratamiento a
-2 V vs. ECS, se deduce la existencia de una película de
6xido residual que se disuelve lentamente. El procBso de
corrosi6n global obedece a la ecuaci6n:
con desprendimiento de H2 a velocidad muy lenta.
3ª) Las curvas de reducci6n del electrodo de al�
minio al potencial de -2 V vs. ECS con agitaci6n vigorosa
del electrolito, para las disoluciones de ácido propano­
dioico y para las de ácido sulf6rico; presentan la misma
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forma. La reacción principal consiste en la reducción de
los protones del diácido, conduciendo a un desprendimiento
de H2• Después de un tiempo de inducci6n corto en el que
se advierte la presencia de una etapa de difusión, la pel!
cula residual resultante de la interacción con el electro­
lito se vuelve más permeable al paso de protones,conducie�
do a una velocidad máxima de desprendimiento de H2, que
posteriormente decrece con lentitud.
4ª) Los valores de la intensidad en la reducción
potenciostática a -2 V para las disoluciones estudiadas,
dependen considerablemente del grado de oxidaci6n superfi­
cial del electrodo, aunque la forma de la curva es en todos
los casos la misma. El tiempo de inducción después del cual
tiene lugar la penetración de protones en la película de
un electrodo oxidado, es mayor a medida que aumenta el es­
pesor inicial.
5ª) En la reducción a -2 V vs. EeS que sigue a
la oxidación potenciodinámica del electrodo de aluminio,
la eliminación del óxido tiene lugar, principalmente, por
la penetración de protones en la película, que disuelven
localmente el óxido si el catión Al+3 es estable en el me­
dio. Sin embargo, no es posible destruir la película por
completo aún con un pretratamiento prolongado a este pote�
cial. La evolución gaseosa se halla controlada por la ve­
locidad de penetración de protones y la de crecimiento-des
prendimiento de la burbuja. De esta forma tiene lugar una
alcalinización local del electrodo que induce la transfor-
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maci6n de la película de óxido residual en otra de estruc­
tura diferente y de mayor carácter pasivante. La velocidad
de dicha transformaci6n puede controlarse por la agitación
del electrolito en la medida en que influye sobre la homo­
geneización de la disoluci6n en las proximidades del elec­
trodo.
6§) La forma de las curvas de reducci6n a -2 V
vs. EeS para las disoluciones de pH neutro es muy parecida
a la correspondiente a las disoluciones d� pH ácido. Sin
embargo, en igualdad de condiciones iniciales, el período
de inducci6n para la penetración de protones es mayor.
7ª) Los valores de intensidad para las disolu­
ciones de ácido propanodioico 0,10 Y 0,50 (VI a pH = 7,00 son
mucho mayores que los correspondientes a la disoluci6n de
ácido b6r ico 0,50 M Y b6rax a pH = 6,30. Se concluye que la
destrucción alcalina de la película residual de 6xido es
más efectiva para las disoluciones de ácido propanodioico
a pH = 7,00, para la cual se propone el siguiente mecanis-
mo:






(VI) (Al(OOC-CH2-COO)-2)d. + (-OOC-CH -COO-) .a s 2 d í s =
=
La etapa (1) consiste en la disolución alcalina
del óxido en la disolución subyacente a la burbuja de H2•
Con el desprendimiento de la burbuja,la disolución tiende
a la neutralidad y se deposita el óxido en la superficie
(11). A continuación el dianión forma complejo con el Al+3
por reacción química. La etapa determinante del proceso d,2,
be ser la (IV), dado que tanto la corrosión crateriforme
como la disoluci6n general dependen del anión del electro­
lito. Antes de la disolución efectiva, la etapa determina�
te del proceso debe ser la penetración de protones en la
película hasta su posición de descarga.
8ª) Para las disoluciones de ácido propanodioico
de pH ácido la situación es diferente. En este caso, la p,2,
netración de protones tiene lugar en mucha mayor propor_
ción, apareciendo grietas superficiales e hidrolizando el
6xido. Para películas de 6xido más gruesas que la residual,
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se postula el siguiente mecanismo:
(1) 2H+ '" (Al-O)
sup
=
(11) (HOOC-CH2-COOH)dis = (HOOC-CH2-COOH)SUp
(111) 2 (HOOC-CH2-COOH) + (Al+3)sup sup
(Al(OOC-CH2-COO)-) + 4 HT2 sup
siendo la (III) la etapa determinante.
+ HOOC-CH2-COOH = Al (HOOC-CH2-COOH)�-
9ª) Las películas anódicas de 6xido de aluminio
obtenidas en presencia de disoluciones acuosas de ácido
propanodioico son adherentes, compactas y pa�ivantes.
10ª) Las curvas galvanostáticas de oxidaci6n del
aluminio en disoluciones acuosas de ácido propanodioico
presentan, para el intervalo de intensidades de corriente
entre 0,090 y 0,500 mA, una meseta inicial con un máximo
local que, al aumentar la intensidad de corriente en el
intervalo indicado, evoluciona para dar un punto de infle­
xi6n. La oxidación inicial se produce en zonas localizadas
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que se hallan libres de óxido, ya que para este intervalo
se encuentra sobretensión de transferencia de carga.
Las pendientes de Tafel obtenidas dependen del
método de la representación, siendo de 0,045 V si se con­
sideran los potenciales de los máximos y las extrapolacio­
nes a tiempo cero y de 0,054 V si se consideran los poten­
ciales correspondientes a los mínimos locales. Para expli­
car los resultados se proponen los siguientes mecanismos:
Mecanismo A:
+(1) 2 Al -t 2 H20---i 2 AlOH T 2H + 2 e
Mecanismo 8:
(1) 4 Al '*' 4 H20--) 4 Al OH t 4 H+ t 4 e
(11) 4 AlOH = 2 AlO. H20 -t 2 Al
Mecanismo C:
(1) 6 Al + 6 H20�6 AIOH4- 6 H+ + 6 e
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(11) 6 AIOH =
siendo en todos los casos la etapa (1) la determinante de
la velocidad del proceso. Los mecanismos propuestos corres
ponden a la reacción global:
En el estado actual del presente trabajo, parece
posible que los tres mecanismos contribuyen en diferente
extensión como reacciones paralelas.
Para intensidades de corriente superiores a 0,500
mA, la oxidación tiene lugar en toda la superficie del e­
lect�odo, presentando una sobretensión de transferencia de
carga superpuesta a otra de migración iónica.
llª) En la región de pendiente positiva, las cu�
vas galvanostáticas experimentales obtenidas para las diso
luciones de ácido propanodioico y disoluciones no agita­
das, presentan una forma sigmoidal con dos (V, Z) ó tres
tramos (X, V, Z) linealizables, correspondiehdo a intensi­
dades de corriente altas y bajas, respectivamente. En di­
cha región tiene lugar el crecimiento de una película de
óxido adherente, compacta y pasivante. Los cambios de pen­
diente encontrados corresponden a cambios estructurales
graduales que modifican la conductividad iónica del óxido.
Se requiere el paso de una determinada carga para dar lu­
gar al último tramo recto (Z).
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12§) La agitaci6n no tiene un peso específico i�
portante en las curvas galvanostáticas obtenidas en diso­
luciones acuosas de ácido propanodioico, como corresponde
al crecimiento de una película pasivante. Solamente para
la concentraci6n 0,05 M se encuentra una pequeAa diferen­
cia entre los campos eléctricos obtenidos con y sin agita­
ción, siendo atribuible a un aumento de la conductividad
iónica de la película, por mayor incorporación del electro
lito, en las disoluciones agitadas.
13ª) Las representaciones EZ vs. ln(i), siendo
EZ el campo eléctrico correspondiente a la etapa Z, para
las disoluciones de ácido propanodioico presentan dos zo­
nas diferenciadas: la primera (A), a densidades de corrian
-2te comprendidas entre 0,099 y 15,4 mA.cm , en que la pe-
lícula es mucho mejor conductor iónico que las películas
no porosas; la segunda (8), para densidades de corriente
superiores a 22,0 mA.cm-2, p�esenta convergencia con las
regresiones E vs. ln(i) correspondientes a las de las pe-Z
l{culas no porosas.
14ª) Los parámetros A y 8 de la ecuación de con­
ductividad i6nica i=A exp(BE) son característicos del elec­
trolito utilizado en la oxidaci6n an6dica, aunque presen­
tan pocas variaciones entre los de una misma categoría
(correspondientes a películas porosas o no porosas).
l5g) Las curvas potencio dinámicas presentan en
el entorno del potencial correspondiente a intensidad nu-
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la una contribución anódica y otra catódica. Para disoluci�
nes de ácido propanodioico 0,05, 0,10, 0,50 Y 1,00 M Y las
de ácido sulfúrico a pH=l,OO, la reacción catódica consis
te en el desprendimiento de H2, mientras que la anódica
presenta una componente de oxidación del metal a óxido y
otra de disolución química y electroquímica del óxido. La
amplitud del barrido potenciodinámico (entre -2 y 2,9 V vs.
ECS), no es suficiente como para obtener evolución porosa
en el caso de las disoluciones de ácido propanodioico.
l6ª) Las únicas curvas potenciodinámicas que pr�
sentan máximo en la región anódica son las correspondientes
a las disoluciones de ácido propanodioico 0;10 y 0,50 M a
-1pH=7,00, a la velocidad de barrido de 5 mV.s para la prl
mera (potencial del máximo igual a -1,124 V vs. ECS), y a
-1
una igualo superior a 10 mV.s para la segunda (el poten
cial del máximo varía entre -1,529 y -1,562 V vs. ECS). En
este caso, se pone de manifiesto el máximo potenciodinámi­
ca por ser muy pequeña la corriente de reducción comparada
con la de disolución activa del metal y porque la reducción
previa al potencial de -2 V vs. ECS con agitación vigorosa
del electrolito elimina, por alcalinización local, la pel!
cula de óxido residual presente sobre el electrodo. En la
zona de disolución activa posiblemente se forma la especie
Al(00C-CH2-COO)+.
l7ª) La oxidación potenciostática del aluminio
en disoluciones acuosas de ácido propanodioico 0,05 y 0,10
M, a potenciales comprendidos entre 2 y 5 V vs. ECS, veri
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fica el modelo de Chao, Lin y Macdonald para las primeras
cinco décimas de segundo de proceso, correspondiendo a la
formación de películas extremadamente delgadas. Sin embar­
go, la presencia de reacciones p�ralelas impide un pronun­
ciamiento claro a favor de dicha teoría.
l8ª) Durante la oxidación potenciost'tica del a­
luminio en disoluciones de 'cido propanodioico 0,05, 0,10,
0,50 y 1,00 M, a potenciales comprendidos entre 2 y 5 V vs.
ECS, y paralela�ente a la formación del 6xido, tiene lugar
la descomposición del óxido por efecto del campo eléctrico
y posiblemente la oxidación del di'cido en una pequeña ex­
tensión.
19ª) Las curvas potenciostáticas obtenidas para
las disoluciones 0,05, -0,10, O_50 Y 1,00 M de �cido propa­
nodioico y para las disoluciones de ácido sulfúrico a pH=
=1,00, a potenciales comprendidos entre 2 y 10 V vs. ECS,
presentan un máximo que corresponde a la evoluci6n porosa
de la película. La intensidad estacionaria correspondiente
a la formaci6n de poros para las disoluciones de 'cido pr2
panodioico es muy inferior a la de las disoluciones de áci
do sulfúrico.a pH=l,OO.
20g) Los resultados experimentales correspondie�
tes a películas delgadas no presentan contradicción con la
teoría de Mott y Cabrera modificada ni con la de la gener�
ción ho�ogénea de pares de defectos con ambos defectos m6-
viles.
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21ª) Se postula que la evoluci6n a película po­
rosa es debida a una concentraci6n de la corriente de di­
solución del óxido, que a su vez es producto de fluctuacio
nes locales del campo el�ctrico.
22ª) Para las disoluciones de ácido propanodioi­
co, se postula el siguiente mecanismo de disoluci6n an6di­






( )(11 O --) O + VO ••sup ox sup
(111) A13+ + (-OOC-CH2-COO-) =sup sup
( V) ( V ) ...L H O = 02- ..1.. 2 (H+ )1 O.. T 2 ,.sup sup sup
(V) 2(VO •• ) + (-OOC-CH2-COO-) =sup sup
en el que la etapa determinante sería la inyecci6n de una
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